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Вступ

Хiмiя – це наука, що вивчає процеси перетворення речовин, котрi
супроводжуються змiною їх складу i структури. Знайомство з цiкавим
свiтом хiмiї починається з курсу загальної хiмiї. Саме у цьому курсi
вiдбувається перше знайомство з матерiалом, який становить основу
курсiв неорганiчної, аналiтичної, фiзичної та навiть органiчної хiмiї.
Вiд того, як пройде це знайомство, багато у чому залежить ставлення
студента до хiмiї у цiлому.

Тому автори намагалися у першу чергу не перевантажувати
матерiал математичними деталями чи навiть фiзико-хiмiчними факта-
ми. Головною задачею вони бачили формування у студента здатностi
сприймати загальнi iдеї (закономiрностi) та реалiзовувати цi iдеї при
розв’язаннi конкретних завдань. Допомогти студенту зрозумiти мате-
рiал, а не запам’ятати його – ось до чого прагнули автори найбiльше.
Саме через це iнодi доводилося поступатися повнотою на користь
ясностi.

Протягом усього курсу студента заохочують думати про природу
наукових знань i наукового процесу в застосуваннi до хiмiї. Об’єм
матерiалу цього видання вiдповiдає стандартному курсу загальної
хiмiї, що викладається не тiльки студентам хiмiко-технологiчного
напрямку, але й студентам механiчного, електричного, комп’ютерного
напрямкiв НТУ «ХПI». Адже саме на базi хiмiчних знань створюються
новi технологiї, що дозволяють отримувати принципово новi речовини
та матерiали, метали та сплави, напiвпровiдниковi та надпровiдниковi
матерiали, лiкарськi препарати, барвники, синтетичнi матерiали тощо.

Слiд мати на увазi, що конспект лекцiй (яким би довершеним
вiн не був) не може замiнити пiдручника, адже мета кожного з ви-
дань є рiзною. Тому зацiкавленi у ґрунтовному вивченнi хiмiї особи
повиннi знайомитися з матерiалом доступних пiдручникiв, написаних
для студентiв вiдповiдних спецiальностей – хiмiко-технологiчних або
нехiмiчних.

3



1. Основнi поняття та закони хiмiї

1.1. Основнi поняття хiмiї

У 1961 р. була затверджена вуглецева шкала атомних мас. Її
основа – атомна одиниця маси (а.о.м.), яка складає 1/12 частину
маси iзотопу 12C:

1 а. о. м. ≈ 1,66·10−27 кг = 1,66·10−24 г.

Використання а.о.м. спрощує розрахунки у хiмiї, адже маси атомiв у
цiй шкалi набувають невеликих значень.

Атомною масою Ar називають середнє значення маси атома
хiмiчного елемента виражене у а.о.м. Атомну масу елементiв можна
знайти у Перiодичнiй системi; для оксигену вона становить 16, а для
кальцiю – 40. Молекулярною масою Mr є маса молекули у а.о.м.;
вона дорiвнює сумi мас усiх атомiв, з яких складається молекула з
урахуванням їх кiлькостi у складi молекули:

Mr(CaCO3) = Ar(Ca) +Ar(C) + 3Ar(O).

Дуже важливим поняттям у хiмiї є моль. Моль – кiлькiсть
речовини, що мiстить стiльки ж структурних одиниць (атомiв, молекул,
iонiв тощо), скiльки їх мiститься у 12 г iзотопу 12C. Ця кiлькiсть
виражається однiєю з фундаментальних констант – сталою Авогадро:

NA = 6,022 · 1023 моль−1.

Масу одного моля даної сполуки називають його молярною
масою. Молярна маса сполуки кiлькiсно збiгається з її молекулярною
масою, проте має розмiрнiсть г/моль. Зв’язок мiж масою та кiлькiстю
речовини є дуже важливим для хiмiї, адже вимiрювати ми можемо
масу речовин, а реагують речовини у певних кiлькiсних спiввiдношен-
нях:

n =
m

M
.

Зазвичай густиною ρ називають вiдношення маси певної кiлькостi
речовини до її об’єму:

ρ =
m

V
.

Проте iнодi у розрахунках використовують густину газу A за газом
B. Це – вiдношення молярних мас двох газiв:

DB(A) =
M(A)

M(B)
.
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Важливим поняттям, що знаходить використання не лише у хi-
мiї, є «частка». Частка – це вiдношення характеристики частини до
характеристики цiлого. Найчастiше для вираження частки використо-
вують вiдсотки. Масовою часткою (ω) називають вiдношення маси
частини до маси цiлого:

ω =
m(частини)

m(цiлого)
· 100%.

Так, масовою часткою солi у розчинi є вiдношення маси солi (частина
розчину) до маси усього розчину:

ω(солi) =
m(солi)

m(розчину)
· 100%.

А масовою часткою оксигену у сполуцi CO2 є таке вiдношення:

ω(O) =
2 ·M(O)

M(CO2)
· 100%.

Об’ємною часткою (ϕ) є вiдношення об’єму частини газової
сумiшi до об’єму всiєї сумiшi. Об’ємна частка кисню у повiтрi становить
приблизно 20% i це означає, що 100 л цiєї газової сумiшi мiстять 20 л
кисню, узятого при тиску, який має газова сумiш.

1.2. Основнi закони хiмiї
Основою для кiлькiсних розрахункiв у хiмiї є закон збережен-

ня маси: маса речовин, що вступили у реакцiю, дорiвнює масi речовин,
якi утворилися у результатi перебiгу реакцiї.

У 1905 р. Ейнштейн встановив вiдповiднiсть мiж масою та енер-
гiєю через рiвняння

E = mc2

Це означає, що у процесах з видiленням чи поглинанням енергiї
спостерiгається вiдхилення вiд закону збереження маси. Проте, якщо
прийняти до уваги величину теплових ефектiв хiмiчних реакцiй (сотнi
кiлоджоулей на моль), вiдповiдна змiна маси складає 10−8 − 10−9 г.
Ця величина лежить за межами чутливостi сучасних ваг, тому закон
збереження маси можна вважати достатньо точним. Сам закон можна
пояснити з точки зору атомно-молекулярного вчення: при хiмiчних ре-
акцiях кiлькiсть атомiв усiх видiв залишається незмiнною, оскiльки
атоми є хiмiчно неподiльними частинками.

Одним з найважливiших є закон Авогадро: рiвнi об’єми рiзних
газiв за однакових умов мiстять однакову кiлькiсть молекул (Авога-
дро, 1811). Бiльш вживаною формою цього закону виступає наступне
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твердження: 1 моль iдеального газу за нормальних умов займає об’єм
22,4 л. Об’єм 22,4 л називають молярним об’ємом газу i позначають Vm
або V0. Пiд нормальними умовами (н.у.) розумiють температуру
T = 273 К i тиск p = 101,3 кПа. Якщо не вказане iнше, будь-який газ
у курсi загальної та неорганiчної хiмiї вважатимемо iдеальним. Отже,
для будь-якого газу буде справедливим вираз:

n =
V

V0
.

Закон Авогадро можна вивести з бiльш загального рiвняння
Мєндєлєєва-Клапейрона:

pV =
m

M
RT.

Закон Авогадро (i рiвняння Мєндєлєєва-Клапейрона) справе-
дливий лише для газiв – сполук з молекулярною структурою. Бiльш
широке використання знаходять стехiометричнi закони хiмiї, що роз-
глядаються нижче. Стехiометрiя – роздiл хiмiї, у якому вивчають
кiлькiснi спiввiдношення у нiй. Тому не дивно, що коефiцiєнти у рiв-
няннях хiмiчних реакцiй називають стехiометричними.

Закон сталостi складу для молекулярних сполук формулюють
так: склад сполуки залишається незмiнним незалежно вiд способу її
одержання. Сполуки, для яких цей закон виконується, називають
дальтонiдами; iншi сполуки вiдносять до бертолiдiв.

Наступним важливим законом є закон кратних вiдношень:
якщо два елементи утворюють мiж собою декiлька молекулярних
сполук, то маси одного елемента, що вiдповiдають однiй масi iншого
елемента, вiдносяться мiж собою як невеликi цiлi числа. Прикладом
такого роду є оксиди нiтрогену

Формула
Спiввiдношення
m(O)/2M(N)

Вiдносне значення
m(O)/2M(N)

N2O 0,57 1
NO (N2O2) 1,14 2
N2O3 1,71 3
NO2 (N2O4) 2,28 4
N2O5 2,86 5

Як видно з закону кратних вiдношень, елементи сполучаються
мiж собою у певних масових спiввiдношеннях у вiдповiдностi до їх
так званих еквiвалентiв. Еквiвалент сполуки – реальна чи умовна
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частинка, котра у реакцiях обмiну вiдповiдає одному атому гiдрогену,
а в окисно-вiдновних реакцiях – одному електрону.

Розглянемо двi реакцiї:
Al(OH)3 + 2HCl = AlOHCl2 + 2H2O;

Al(OH)3 + 3HCl = AlCl3 + 3H2O.

Еквiвалентом Al(OH)3 у першiй реакцiї буде 1/2 Al(OH)3, а у другiй –
1/3 Al(OH)3.Фактором еквiвалентностi fекв(Х) сполуки Х є число,
що визначає, яка частина Х виступає її еквiвалентом у данiй реакцiї.

У першiй реакцiї вiдбувається перехiд 3 атомiв (iонiв) гiдрогену,
адже у лiвiй частинi рiвняння вони пов’язанi з атомами (iонами) Cl−

у складi HCl, а у правiй частинi рiвняння цi атоми входять до складу
молекул води. На 3 атоми H припадає 1 частинка Al(OH)3, тому її
еквiвалентом буде частинка 1/3 Al(OH)3, яка вiдповiдає одному атому
H (рис. 1.1). У той же час на 3 атоми H припадає 3 частинки HCl,
тому еквiвалентом HCl буде сама частинка HCl. Отже еквiвалентом
Al(OH)3 є умовна частинка, а еквiвалентом HCl – реальна.

Al(OH)3 3H 1/3 Al(OH)3 1H

Рисунок 1.1 – Визначення еквiвалента сполуки у реакцiї обмiну

Щоб прояснити поняття про еквiвалент, розглянемо такий на-
очний приклад. Декiлька товаришiв вирiшили поласувати смачною
пiцою, придбали її та роздiлили порiвну мiж собою (рис. 1.2). Еквi-
валентом пiци при розподiлi буде така її частина, що припадає на
одну особу. Як видно з рисунку, розподiл пiци залежить вiд кiлькостi
осiб: при подiлi пiци на трьох кожному дiстанеться 1/3 всiєї пiци,
тодi як доля кожного з чотирьох учасникiв буде становити лише 1/4
пiци. Таким чином, визначений еквiвалент пiци при рiзних способах її
розподiлу: 1/3 пiци – у першому випадку i 1/4 пiци – у другому.

Для еквiвалентiв, як умовних частинок, можна визначити мо-
лярну масу та кiлькiсть речовини. Молярною масою еквiвалента
сполуки Х Mекв(X) є маса 1 моля еквiвалентiв цiєї сполуки. Визна-
чити молярну масу еквiвалента сполуки можна як добуток фактору
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а б
Рисунок 1.2 – Подiл пiци на трьох (а) та чотирьох осiб (б ) та доля, що

припадає на кожну особу

еквiвалентностi та молярної маси сполуки:
Mекв(X) = fекв(Х) ·M(X).

Молярну масу еквiваленту iнодi називають еквiвалентною масою.
Кiлькiсть речовини еквiвалента – це вiдношення маси сполуки
до молярної маси еквiвалента:

nекв =
m(X)

Mекв(X)
.

Кiлькiсне спiввiдношення мiж еквiвалентами сполук, що беруть
участь у реакцiї, визначається законом еквiвалентiв. Маси уча-
сникiв реакцiї вiдносяться мiж собою як вiдповiднi молярнi маси
еквiвалентiв. Для реакцiї A + B = C + D цей закон має такий вигляд:

m(A)

Mекв(A)
=

m(B)

Mекв(B)
=

m(C)

Mекв(C)
=

m(D)

Mекв(D)
, або

m(A)

m(B)
=
Mекв(A)

Mекв(B)
;

m(A)

m(C)
=
Mекв(A)

Mекв(C)
i т.п.
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2. Основнi класи неорганiчних сполук
Класифiкацiя сполук у хiмiї проста i зрозумiла (рис. 2.1). Нечи-

сленнi сполуки, що складаються з атомiв одного елемента належать до
простих сполук, а усi iншi – до складних. Простi сполуки подiляють
на метали та неметали i критерiї цього подiлу розглянемо окремо.
Серед складних сполук видiляють органiчнi сполуки, тобто сполуки
з наявним зв’язком мiж атомами карбону. Такi сполуки вивчають у
курсi органiчної хiмiї, тодi як сполуки без зв’язкiв C − C належать
до неорганiчних. Серед неорганiчних сполук видiляють 4 основних
класи – оксиди, основи, кислоти та солi. Саме цi класи вивчатимуться
детально з огляду на їх важливiсть для курсу неорганiчної хiмiї.

Зазначимо, що будь-яка класифiкацiя є умовною. Вiдомо багато
неорганiчних сполук, що не вкладаються у наведену схему. Наприклад:
SF6, B2H6 i навiть NH3!

Як було зазначено, простi сполуки (а точнiше – елементи) подi-
ляються на метали та неметали. Метали при утвореннi сполук легше
вiддають електрони, а неметали – приймають. Проте критерiєм подi-
лу виступає домiнуючий тип iонiв. Елемент, що переважно утворює
катiони, належить до металiв, а елемент, схильний до утворення анiо-
нiв, є неметалом. Саме тип iонiв, а не ступiнь окиснення визначає
належнiсть елемента до металiв чи неметалiв. Так, фосфор утворює
бiльшiсть сполук у ступiнi окиснення +5, тобто проста речовина лег-
ше вiддає електрони. Проте у сполуках фосфор (+5) iснує у виглядi
анiонiв, наприклад PO3−

4 . Пiд амфотернiстю розумiють здатнiсть
утворювати як катiони, так i анiони: алюмiнiй може утворювати як
iони Al3+, так i йони AlO−2 :

AlCl3 � Al3+ + 3Cl−, NaAlO2 � Na+ + AlO−2 .

Речовини

Простi Складнi Органiчнi
речовини

Метали Неметали

Неорганiчнi
речовини

Основи КислотиОксиди Солi
Рисунок 2.1 – Класифiкацiя сполук у хiмiї
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Нижче наведено перелiк неметалiв та їхнє мiсце у Перiодичнiй си-
стемi (табл. 2.2). Бiльшiсть елементiв є металами; неметали займають
праву верхню частину Перiодичної системи.

H He
Li Be B C N O F Ne

Na Mg Al Si P S Cl Ar
K Ca Ga Ge As Se Br Kr

Rb Sr In Sn Sb Te I Xe
Cs Ba Tl Pb Bi Po At Rn

Рисунок 2.2 – Метали та неметали у Перiодичнiй системi

2.1. Оксиди
Оксиди – сполуки елементiв з оксигеном, в яких оксиген виявляє

ступiнь окиснення −2. Назва оксиду складається з назви елемента,
пiсля якої додається слово «оксид»: CaO – кальцiй оксид, Na2O –
натрiй оксид. Якщо елемент виявляє декiлька ступенiв окиснення, це
позначається у назвi: Cu2O – купрум (I) оксид, Cr2O3 – хром (III)
оксид.

Одержують оксиди кiлькома способами, серед яких видiляють
два основних.

1. Пряма взаємодiя елементiв або деяких сполук з киснем:
2Ca + O2 = 2CaO, 2H2S + 3O2 = 2SO2 + 2H2O.

2. Розкладання складних сполук:

2Cu(NO3)2

t
−A 2CuO + 4NO2 + O2.

Оксиди подiляють (табл. 2.1) на солетвiрнi та несолетвiрнi (CO,
NO, N2O). Несолетвiрнi оксиди, на вiдмiну вiд солетвiрних, не всту-
пають в обмiннi реакцiї i не мають вiдповiдних гiдроксидiв.

Серед солетвiрних оксидiв видiляють оснóвнi (Na2O, CaO i т.п.),
кислотнi (SO3, CO2, P2O5, SiO2, WO3 та iн.) й амфотернi (Al2O3, ZnO
тощо). До основних належать переважно оксиди металiв з низькими
ступенями окиснення +1 i +2. Кислотнi оксиди утворенi неметалами та
металами у високих (+4 i вище) ступенях окиснення. Типовi амфотернi
властивостi виявляють оксиди деяких металiв.

Збiльшення ступеня окиснення метала в ряду оксидiв MxOy

завжди супроводжується посиленням кислотних властивостей i посла-
бленням осно́вних. Класичним прикладом такого типу є ряд оксидiв
мангану:
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Таблиця 2.1 – Класифiкацiя оксидiв
Несолетвiрнi

CO, N2O, NO, SiO

Солетвiрнi
Основнi Оксиди металiв з невисокими ступенями окиснення

(Na2O, MgO, CuO).
Цим оксидам вiдповiдають основи (NaOH,
Mg(OH)2, Cu(OH)2)

Кислотнi Оксиди усiх неметалiв i металiв у високих ступе-
нях окиснення (SO2, SO3, P2O5, Mn2O7, CrO3).
Цим оксидам вiдповiдають кислоти (H2SO3, H2SO4,
H3PO4, HMnO4, H2CrO4)

Амфотернi Оксиди амфотерних металiв (Cr2O3, V2O3). Iсну-
ють i амфотернi оксиди металiв у вищому ступенi
окиснення (ZnO, Al2O3, SnO2). Самi оксиди, а та-
кож їх гiдроксиди у реакцiях зi сполуками кисло-
тної природи поводять себе як основнi, а у реакцiях
зi сполуками основної природи – як кислотнi спо-
луки.

+2

MnO
+4

MnO2

+7

Mn2O7

оснóвний амфотерний кислотний

Характерними для оксидiв є такi реакцiї (табл. 2.2).

1. Взаємодiя з водою вiдбувається для оксидiв, яким вiдповiда-
ють розчиннi гiдроксиди (основи чи кислоти):

Na2O + H2O = 2NaOH, SiO2 + H2O 9 H2SiO3 .

2. Взаємодiя з основами (для кислотних оксидiв) чи кислотами
(для основних оксидiв):

SO2 + 2NaOH = Na2SO3 + H2O,
CuO + 2H2SO4 = CuSO4 + H2O.

3. Взаємодiя з оксидами протилежної природи:
CaO + CO2 = CaCO3.

4. Вiдновлення активними вiдновниками до нижчих оксидiв чи
простих речовин:

CuO + H2

t
−A Cu + H2O.

11



Таблиця 2.2 – Хiмiчнi властивостi оксидiв
Основнi оксиди Кислотнi оксиди

Взаємодiя з водою
Утворюється основа:

Na2O + H2O = 2NaOH
CaO + H2O = Ca(OH)2

(для лужних, лужно-земельних
металiв i Tl2O)

Утворюється кислота:
SO3 + H2O = H2SO4

P2O5 + 3H2O = 2H3PO4

(за винятком SiO2)

Взаємодiя з кислотою чи основою

У реакцiї з кислотою
утворюється сiль i вода:

MgO + H2SO4 = MgSO4 + H2O
CuO + 2HCl = CuCl2 + H2O

У реакцiї з основою
утворюється сiль i вода:

CO2+Ba(OH)2 = BaCO3+H2O
SO2 +2NaOH = Na2SO3 +H2O

Амфотернi оксиди взаємодiють
З кислотами як основнi оксиди:

ZnO + H2SO4 = ZnSO4 + H2O
Al2O3 + 6HCl = 2AlCl3 + 3H2O

З основами як кислотнi оксиди:
ZnO + 2NaOH = Na2ZnO2 + H2O
Al2O3 + 2KOH = 2KAlO2 + H2O

Оксиди здатнi вiдновлюватися
до простих речовин

CuO + H2 = Cu + H2O P2O5 + 5C = 2P + 5CO

Взаємодiя оксидiв протилежної природи мiж собою
призводить до утворення солей

Na2O + CO2 = Na2CO3

Особливу групу оксидiв складають так званi змiшанi оксиди. Їх
будову можна описати як сумiш двох рiзних оксидiв одного елемента:

Fe3O4 = Fe2O3 ·FeO, Pb3O4 = PbO2 ·2PbO.

Оксиди не належать до електролiтiв: у розчинi не вiдбувається
їх дисоцiацiя, хоча може вiдбуватися реакцiя з водою з утворенням
гiдроксиду. Через вiдсутнiсть дисоцiацiї до змiшаних оксидiв вiдносять
i «бор фосфат»: 2BPO4 = B2O3 + P2O5.

При побудовi графiчних формул оксидiв слiд пам’ятати, що в
оксидах атоми оксигену нiколи не пов’язанi мiж собою безпосередньо,
так само, як i атоми другого елемента. Формули оксидiв CaO, Na2O
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та P2O3 можна представити так:
Ca = O, Na −O −Na, O = P −O − P = O.

Формула P2O3 альтернативно буде виглядати так:

P

O

O P

O

2.2. Основи

Основами називають сполуки, котрi при електролiтичнiй дисоцi-
ацiї у водi утворюють єдиний анiон OH− (у випадку оснóвних солей
типу CuOHCl у розчинi присутнi також анiони кислотного залишку).

Назва основи утворена за схемою: назва метала + «гiдроксид».
Наприклад: Cu(OH)2 – купрум (II) гiдроксид, Al(OH)3 – алюмiнiй
гiдроксид.

Сила основи визначається його здатнiстю дисоцiювати у розчинi
на йони. Сильнi основи розпадаються на йони повнiстю, а слабкi – лише
частково. Лугами називають сильнi, добре розчиннi у водi основи. Цi
сполуки утворенi переважно лужними металами (Li, Na, K, Rb, Cs).
Сила основ збiльшується при переходi зверху донизу у Перiодичнiй
системi та зменшується при збiльшеннi ступеню окиснення елемента у
ряду основ (Fe(OH)3 бiльш слабка основа, нiж Fe(OH)2).

Стiйкiсть основ характеризує схильнiсть до розкладання на
оксид i воду. Найменш стiйкими є основи AgOH, Hg(OH)2, Hg2(OH)2,
котрi розкладаються у момент утворення навiть без нагрiвання. Осно-
ва Cu(OH)2 розкладається при помiрному нагрiваннi, а луг NaOH
витримує плавлення без розкладання. Вiдомi сильнi нестiйкi основи,
проте слабкi та стiйкi основи не зустрiчаються.

Кислотнiсть основи визначається кiлькiстю здатних до вiдще-
плення у розчинi груп OH−. За цiєю ознакою NaOH належить до
однокислотних основ, а Cu(OH)2 та Al(OH)3 – до багатокислотних.

Графiчнi формули основ вiдповiдають простому правилу – групи
OH у основi завжди пов’язанi безпосередньо з атомом метала:

Na −OH, HO − Ca −OH.

Одержують основи за наступними схемами.
1. Взаємодiя оксиду з водою (для розчинних основ):

CaO + H2O = Ca(OH)2.
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2. Взаємодiя лугiв з солями (для одержання нерозчинних основ):
CuSO4 + 2NaOH = Cu(OH)2 + Na2SO4.

3. Розчиненням у водi деяких сполук:
NH3 + H2O = NH3 ·H2O, Fe2(CO3)3 + 3H2O = 2Fe(OH)3 + 3CO2.

4. При електролiзi водних розчинiв солей у промисловостi одер-
жують луги:

2NaCl + 2H2O
ел-з
−−A 2NaOH + H2 + Cl2.

Найважливiшi властивостi основ перелiченi далi.

1. Присутнiсть основи у розчинi часто визначають за допомо-
гою iндикаторiв – сполук, що змiнюють колiр у рiзних середовищах.
Кращим iндикатором для визначення лужного середовища є фенол-
фталеїн: вiн безбарвний у нейтральному та кислому середовищах,
проте має малинове забарвлення у лужному середовищi. Метилоранж
у лужному розчинi набуває жовтого кольору, а лакмус – синього.

2. Взаємодiя зi сполуками кислотної природи (кислоти, кислотнi
оксиди, амфотернi оксиди i гiдроксиди):

HCl + KOH = KCl + H2O.

Продуктами подiбних реакцiй є сiль i вода. Реакцiю взаємодiї основи з
кислотою називають нейтралiзацiєю, адже при використаннi стехiо-
метричних кiлькостей сполук реакцiя середовища стає нейтральною.

3. Реакцiї термiчного розкладання основ супроводжуються утво-
ренням вiдповiдного оксиду та води:

2Fe(OH)3

t
−A Fe2O3 + 3H2O.

4. Взаємодiя з амфотерними елементами та неметалами (Al, Zn,
Si тощо):

2Al + 2NaOH + 6H2O = 2Na[Al(OH)4] + 3H2;

Si + H2O + 2KOH = K2SiO3 + 2H2.

Окисником у подiбних реакцiях є гiдроген з молекул води, проте деякi
неметали у лужному розчинi диспропорцiонують:

3S + 6NaOH = 2Na2S + Na2SO3 + 3H2O.

5. Реакцiї обмiну з солями вiдбуваються тодi, коли один з проду-
ктiв реакцiї не розчиняється у водi:
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2KOH + CuSO4 = Cu(OH)2 + Na2SO4.

Найчастiше цю реакцiю використовують для одержання нерозчинних
основ, але так можна одержати i розчинну основу:

Ba(OH)2 + Na2SO4 = BaSO4 + 2NaOH.

2.3. Кислоти

Кислотами називають сполуки, котрi при електролiтичнiй ди-
соцiацiї у водi утворюють виключно катiони H+ (у випадку кислих
солей типу Na2HPO4 у розчинi присутнi також катiони металу).

За вмiстом у складi кислоти атомiв оксигену розрiзняють кисневi
та безкисневi кислоти. Кисневими є кислоти HNO3, H2SO4, H3PO4,
а безкисневими – HCl, H2S, HCN тощо. Кисневi кислоти можна пред-
ставити як продукти приєднання молекул води до вiдповiдних оксидiв;
при цьому вiдповiднiсть визначається ступенем окиснення елемента:

Кислота Оксид
H2SO4 SO3

H2SO3 SO2

H3PO4 P2O5

HClO Cl2O

Слiд усвiдомити, що гiдроксид не завжди є основою! Гiдро-
ксиди оснóвної природи дiйсно є основами, проте кисневi кислоти є
гiдроксидами кислотної природи.

Назви кислот утворюються рiзними способами для кислот рiзної
будови.

• суфiкс -iд (-ид) використовують для безкисневих кислот:
HCl (хлори̂дна), HF (фтори̂дна), H2S (сульфîдна);

• суфiкс -ат вказує на кислоту зi складним анiоном (найчастiше
це – киснева кислота): HNO3 (нiтра̂тна), H2SO4 (сульфа̂тна), H2SO3

(сульфа̂тна (IV)), HCNO (цiана̂тна).
Кислоти класифiкують за такими ознаками.
• Стiйкiсть кислоти визначається легкiстю її розкладання.

При цьому розкладання може вiдбуватися як з утворенням оксиду та
води

H2CO3 = CO2 + H2O,
так i будь-яким iншим шляхом, наприклад через окисно-вiдновну
реакцiю:

4HNO3 = 4NO2 + O2 + H2O.
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Серед вiдомих кислот до нестiйких належать: H2CO3, H2SO3, HClO
та деякi iншi.

• Сила кислоти залежить вiд здатностi дисоцiювати на йони: так
само, як i сильнi основи, сильнi кислоти на йони дисоцiюють практично
повнiстю. До найважливiших сильних кислот належать HNO3, HCl
i H2SO4, тодi як слабкими кислотами є H2CO3, HCN, CH3COOH i
H2S. У темi «Реакцiї у розчинах електролiтiв» буде запропонований
чiткий критерiй визначення сили кислоти.

• Основнiсть кислоти визначається кiлькiстю атомiв гiдрогену,
здатних вiдщеплюватися у розчинi. HCl є одноосновною кислотою,
H2SO4 – двохосновною, а H3PO4 – трьохосновною. Вiдмiтимо, що
багатоосновнi кислоти дисоцiюють ступiнчато, тобто вiдщеплюють
iони гiдрогену поступово.

• За кiлькiстю молекул води у складi кислоти розрiзняють
мета-, пiро- та орто- форми деяких кислот: HPO3, H4P2O7, H3PO4.
Метакислоти мiстять найменшу кiлькiсть молекул води, а ортокислоти
– найбiльшу (табл. 2.3).

Таблиця 2.3 – Класифiкацiя кислот за вмiстом води
Формула Склад Вмiст води Тип кислоти
HPO3 H2P2O6 P2O5 ·H2O мета
H4P2O7 H4P2O7 P2O5 · 2H2O пiро
H3PO4 H6P2O8 P2O5 · 3H2O орто

• За окисною здатнiстю кислотного залишку кислоти подiля-
ються на окиснi та неокиснi. Останнi виявляють окиснi властивостi
лише за рахунок iонiв гiдрогену H+ (HCl, H2S, H2SO4(розв)). Окиснi
кислоти є окисниками за рахунок кислотного залишку, тобто окисни-
ком виступає не iон гiдрогену, а елемент, що утворює кислоту (HNO3,
H2SO4(конц)).

Одержання кислот спирається на декiлька важливих методiв.
• Розчиннi у водi кисневi кислоти одержують взаємодiєю оксиду

з водою:
SO3 + H2O = H2SO4.

Безкисневi кислоти одержують розчиненням у водi вiдповiдної сполу-
ки i у цьому випадку розчинення не супроводжується специфiчною
хiмiчною реакцiєю (утворюється розчин вiдповiдної сполуки)

H2 + Cl2 + nH2O = 2HCl(р).
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• Кислоту можна одержати з її солi обмiнною реакцiєю з iншою
кислотою. Як правило, сильна кислота витискує слабку:

Na2SiO3 + H2SO4 = H2SiO3 + Na2SO4.

Проте iнодi таким шляхом вдається одержати летку сполуку при її
витискуваннi нелеткою кислотою:

NaCl + H2SO4(к) = HCl ↑ +NaHSO4.

У цьому методi одержання кислот найбiльше використання знайшла
H2SO4(к) – сильна i нелетка кислота.

• Деякi кислоти, зокрема найсильнiшу у водному розчинi ки-
слоту HClO4, одержують анодним окисненням у процесi електролiзу:

ClO−3 − 2e+ H2O = ClO−4 + 2H+ (HClO3 + H2O
ел-з
−−A HClO4 + H2).

Найважливiшими властивостями кислот є наступнi.

1. Змiна кольору iндикаторiв при їх додаваннi у розчин кислоти.
Метилоранж набуває у такому розчинi рожевого забарвлення, а лакмус
– червоного.

2. Кислоти взаємодiють з речовинами основної природи: основ-
ними оксидами i основами.

2HCl + CuO = CuCl2 + H2O,
2HCl + Ca(OH)2 = CaCl2 + 2H2O.

3. Взаємодiя з металами вiдбувається по-рiзному у окисних i не-
окисних кислот. Неокиснi кислоти взаємодiють з активними металами,
якi розташованi правiше за гiдроген у ряду активностi металiв. Одним
з продуктiв реакцiї обов’язково є водень:

Zn + H2SO4 = ZnSO4 + H2.

Окиснi кислоти здатнi окиснювати навiть благороднi метали. Напри-
клад, концентрована нiтратна кислота окиснює метали до паладiю
включно:

Pd + 4HNO3(к) = Pd(NO3)2 + 2NO2 + 2H2O.

Концентрована сульфатна кислота суттєво поступається нiтратнiй у
окиснiй активностi, проте i вона може окиснити такий метал, як мiдь:

Cu + 2H2SO4(к) = CuSO4 + SO2 + H2O.

4. Окиснi кислоти здатнi окиснювати навiть деякi неметали:
вуглець, фосфор, сiрку тощо:

C + 4HNO3(к) = CO2 + 4NO2 + 2H2O.

17



5. Обмiннi реакцiї кислот з солями вiдбуваються у випадку утво-
рення осаду або при витискуваннi слабкої кислоти сильною:

H2SO4 + BaCl2 = BaSO4 + 2HCl.

6. При нагрiваннi кисневi кислоти можуть розкладатися. Проду-
ктами реакцiї найчастiше будуть вiдповiдний оксид та вода:

H2SO4

t
−A SO3 + H2O.

Проте iнодi розкладання кислоти супроводжується окисно-вiдновною
реакцiєю. Найважливiший приклад подiбної реакцiї – розкладання
нiтратної кислоти:

4HNO3

t
−A 4NO2 + O2 + 2H2O.

При побудовi графiчних формул кислот слiд пам’ятати, що у
безкисневих кислотах гiдроген безпосередньо поєднується з
неметалом, а у кисневих кислотах – через атом оксигену:

H S H H O P

O

O

S

O

O

OH

OH

2.4. Солi

Солями називають сполуки, що у водному розчинi дисоцiюють
з утворенням будь-яких катiонiв, вiдмiнних вiд H+ (iони металу або
NH+

4 ), i кислотного залишку. Кислi солi є продуктом неповної нейтра-
лiзацiї вiдповiдної кислоти, причому у розчинi можуть з’являтися (а
можуть i нi – залежно вiд сили кислоти) iони H+:

KHSO4 � K+ + H+ + SO2−
4 ,

KHCO3 � K+ + HCO−3 .

Аналогiчно основнi солi є продуктом неповної нейтралiзацiї основ
(FeOHCl2), тодi як середнi солi не мiстять фрагментiв основи чи кисло-
ти (NaCl). Комплекснi солi мiстять складнi фрагменти (комплекси),
якi виступають у розчинi як єдине цiле:

K3[AlF6]� 3K+ + [AlF6]3−.

Подвiйнi солi утворенi рiзними катiонами i одним анiоном (KAl(SO4)2),
а змiшанi солi мiстять один катiон i рiзнi анiони (CaCl(OCl), BaClNO3).
Окремий тип солей утворюють оксосолi (BiONO3, UO2Cl2, SbOCl
тощо), в яких атоми оксигену входять до складу катiону:

BiONO3 � BiO+ + NO−3 .
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Назви солей утворюються з назви катiона та анiона: K2SO4 –
калiй сульфат, Cu(NO3)2 – купрум (II) нiтрат.

Формально можна видiлити такi типи реакцiй, в яких утворюю-
ться чи беруть участь солi.

1. Нейтралiзацiя, тобто взаємодiя кислоти з основою, супрово-
джується утворенням солi:

LiOH + HCl = LiCl + H2O.

2. Взаємодiя кислот з основними оксидами нагадує нейтралiза-
цiю, адже рiзниця буде полягати лише у кiлькостi утвореної води:

2HNO3 + CaO = Ca(NO3)2 + H2O,
2HNO3 + Ca(OH)2 = Ca(NO3)2 + 2H2O.

3. Взаємодiя кислот з солями була розглянута ранiше. Як пра-
вило, мова йде про витискування слабкої кислоти бiльш сильною:

2HCl + CaCO3 = CaCl2 + H2O + CO2.

4. Розчиннi солi реагують мiж собою у розчинi, якщо один з
продуктiв обмiну є нерозчинним:

CuCl2 + 2AgNO3 = 2AgCl + Cu(NO3)2.

5. Основи взаємодiють з кислотними оксидами подiбно до того,
як кислоти взаємодiють з оксидами основними:

NaOH + SO3 = NaHSO4.

6. Сiль у розчинi взаємодiє з лугом, коли один з продуктiв не
розчиняється у водi:

3KOH + FeCl3 = Fe(OH)3 + 3KCl.

7. Оксиди рiзної природи можуть безпосередньо взаємодiяти мiж
собою. Єдиним продуктом подiбної реакцiї буде сiль кисневої кислоти:

SO2 + CaO = CaSO3.

8. Взаємодiя металiв з деякими неметалами призводить до утво-
рення солi безкисневої кислоти:

2Na + S = Na2S.

9. Одним з продуктiв взаємодiї кислоти з металом (якщо така
взаємодiя взагалi має мiсце!) завжди є сiль:

Zn + H2SO4 = ZnSO4 + H2.

10. Активнi метали витискують з солей менш активнi:
Fe + CuCl2 = FeCl2 + Cu.
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11. Солi можуть бути учасниками окисно-вiдновних реакцiй:
2FeCl2 + Cl2 = 2FeCl3.

Велике значення для деяких з наведених типiв реакцiї має пра-
вило Бертолле: реакцiї вiдбуваються у тому випадку, коли один з
продуктiв вибуває зi сфери реакцiї, тобто випадає у осад, видiляється
у виглядi газу або малодисоцiйованої сполуки.

Графiчнi формули солей, як правило, легко будуються на основi
формул вiдповiдних кислот:

K S K P

O

O

O Cu O P

O

O

S

O

O

OH

OK
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3. Будова атома
3.1. Вступ
Атом є хiмiчно неподiльною частинкою. Проте рiзниця у хiмi-

чних властивостях рiзних елементiв вказує на те, що хiмiчна поведiнка
атома зумовлена його будовою. Так, метали i неметали повиннi вiдрi-
знятися мiж собою саме будовою атома. Тому на початку XX сторiччя,
коли вже був накопичений великий експериментальний матерiал по
властивостях багатьох елементiв та їх сполук, питання розробки мо-
делi атома постало дуже актуально. Зазначимо, що будова атома є
фiзичною проблемою, яка стосується хiмiкiв. Тому серед дослiдникiв
будови атома зустрiчаються лише фiзики.

Першi спроби створення теорiї будови атома Томсона (1904) i
Резерфорда (1907) виявилися невдалими. Так, планетарна модель
Резерфорда, у вiдповiдностi до якої атом складається з масивного
позитивно зарядженого ядра i електронiв, що обертаються навколо
нього, була у протирiччi iз законами електродинамiки. Проте саме
з цих робiт ми знаємо, що атом складається з масивного позитивно
зарядженого ядра (майже вся маса атома сконцентрована у його ядрi!)
i електронiв, що знаходяться навколо нього. У свою чергу ядро склада-
ється з нейтронiв i протонiв, спiльна назва яких – нуклони – вказує на
їх належнiсть до ядра (лат. nucleus – «ядро»). Отже, елементарними
частинками атома є:

• електрони, що несуть негативний заряд i мають масу, якою
можна знехтувати;

• позитивно зарядженi протони з масою приблизно рiвною
атомнiй одиницi маси i зарядом, котрий збiгається за модулем iз
зарядом електрона;

• нейтрони – частинки без заряду, проте з масою протону:
mn ≈ mp ≈ 1 а.о.м..

Iнформацiя про склад атома передається вiдповiдною формулою.
Так, запис 13

6C означає, що вказаний атом мiстить:
• 6 протонiв, адже порядковий номер карбону у Перiодичнiй

системi – 6;
• 6 електронiв, тому що атом є електронейтральною системою;
• 7 нейтронiв, кiлькiсть яких визначається через рiзницю ну-

клонного числа атома (13) та кiлькостi протонiв (6).
Розмiри атома та ядра були встановленi саме в експериментах

Резерфорда. Для найменшого з атомiв –атома гiдрогену приймається
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rатома(H) = 5·10−11 м i rядра(H) ≈ 10−15 м. Дiаметр атома гiдрогену
становить 10−10 м = 1 Å i цю величину називають ангстрем. За ана-
логiєю з атомною одиницею маси, розмiри атомiв прийнято вказувати
у ангстремах. Щоб уявити собi розмiри атома, можна використати
наступну аналогiю (рис. 3.1): коли б атом мав розмiр яблука, саме
яблуко повинно було б мати розмiр земної кулi.

: = :

Рисунок 3.1 – Вiдноснi розмiри атома

Причиною невдач перших дослiдникiв була спроба описувати
стан мiкроскопiчних об’єктiв у термiнах, що використовуються класи-
чною фiзикою для опису макроскопiчних об’єктiв. Проте, на початку
ХХ сторiччя були зробленi вiдкриття, якi вказували на суттєвi вiдмiн-
ностi властивостей мiкро- i макросвiту.

Порiвнюючи випромiнення енергiї рiзними джерелами можна
побачити важливу рiзницю (рис. 3.2). Спектр складної системи (Сонце)
є безперервним, тодi як у спектрах атомiв i молекул присутнi смуги.

Спектр Сонця Спектр Fe

Рисунок 3.2 – Безперервний та смугастий спектри

Пояснення цьому явищу запропонував Планк (1900) у виглядi кванто-
вої гiпотези: енергiя поглинається чи випромiнюється лише певними
порцiями – квантами. При цьому енергiя кванта пропорцiйна частотi
коливань ν або зворотно пропорцiйна довжинi хвилi випромiнення λ:

E = hν =
hc

λ
,

де h – стала Планка (6,62 ·10−34 Дж·с), c ≈ 108 м/с – швидкiсть свiтла.
Традицiйно фiзика має справу з об’єктами двох рiзних типiв:

частинками i хвилями. Частинки характеризуються масою m, швид-
кiстю v та координатами x, y, z. У той же час для опису хвиль вико-
ристовують довжину хвилi λ, частоту ν i фазу ϕ. Взаємодiя частинок
описується законом збереження iмпульсу, тодi як взаємодiя хвиль –
iнтерференцiєю i дифракцiєю.
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У 1924 р. де Бройль запропонував iдею, згiдно з якою рух будь-
якої частинки масоюm та швидкiстю v супроводжується розповсюдже-
нням хвилi з довжиною λ (корпускулярно-хвильовий дуалiзм):

λ =
h

mv
, (3.1)

Для електрону маємо наступне: me = 9 · 10−31 кг, ve = 106 м/с i у
такому випадку довжина хвилi складає бiля 10−10 м, а це вiдповiдає
мiжатомним вiдстаням у кристалах. Отже кристали речовин можуть
слугувати дифракцiйною решiткою для потоку електронiв! Подiбнi
дослiди були виконанi i гiпотеза де Бройля пiдтвердилася. Проста
модель цих дослiдiв наведена на рис. 3.3 i 3.4.

Якщо пучок електронiв з джерела S0 проходить крiзь єдину
щiлину S1 або S2, то зображення на екранi вiдповiдає прямолiнiйному
розповсюдженню електронiв.

S0

S1

S0

S2

Рисунок 3.3 – Прямолiнiйний рух електронiв

Коли ж вiдкритими залишаються обидвi щiлини, ситуацiя рiзко
змiнюється i спостерiгається поява iнтерференцiйної картини навiть
у випадку, коли електрони вилiтають по одному: ймовiрнiсть появи
електрона у одних мiсцях вища, а в iнших – нижча!

S0

S1

S2

Рисунок 3.4 – Iнтерференцiйна картина для електронiв
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Ще одна особливiсть мiкросвiту повинна бути врахована при
описi будови атома. Вiдомо, що у макросвiтi точнiсть вимiрювання
фiзичної величини обмежена конструкцiєю приладу: бiльша точнiсть
вимiряної величини вимагає бiльш складного приладу. У мiкросвiтi
крiм того точнiсть вимiрювання обмежена власне величиною! У
1927 р. Гейзенберг сформулював важливе твердження – принцип
невизначеностi. Згiдно з цим принципом одночасне визначення де-
яких характеристик мiкрочастинок неможливе. Зокрема неможливо
одночасно точно визначити iмпульс та координати мiкрочастинки,
наприклад електрона у атомi:

∆x ·∆px >
h

2π
,

де ∆x, ∆px – похибки визначення координати та iмпульсу.

При ∆px = 10−10 м невизначенiсть у швидкостi електрона стано-
вить 106 м/с. Це означає, що невизначенiсть буде мати порядок самої
величини швидкостi (див. вище). Якщо ж замiсть електрона взяти
тiло масою 1 кг, то невизначенiсть буде у 1030 разiв меншою i складе
10−24 м/с, що є дуже малою величиною.

3.2. Рiвняння Шредингера

Ньютоном було запропоноване рiвняння, котре дозволяє визна-
чити положення частинки x у будь-який момент часу t, виходячи з
положення частинки у початковий момент часу x0, її швидкостi v0 у
цей момент часу, а також сили F , що дiє на частинку:

x(t) = x0 + v0t+
Ft2

2m
.

Для опису мiкрооб’єктiв подiбне рiвняння абсолютно неприда-
тне, адже воно не включає особливостi поведiнки мiкрооб’єктiв, що
були описанi вище. У 1925 р. Шредингер припустив, що стан електро-
ну в атомi краще за все описується рiвнянням хвилi, запропоноване
Гюйгенсом

∂2Ψ

∂x2
+
∂2Ψ

∂y2
+
∂2Ψ

∂z2
= −4π2

λ2
Ψ, (3.2)

де Ψ – хвильова функцiя.

Вiдомо, що повна енергiя електрона E дорiвнює сумi потенцiаль-
ної U та кiнетичної енергiї mv2/2. Тобто можна записати:

(mv2) = 2(E − U). (3.3)
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Використовуючи рiвняння (3.1) i (3.3) маємо:

λ
2 =

h2

2m(E − U)
. (3.4)

Пiсля пiдстановки (3.4) у (3.2) одержуємо рiвняння Шредин-
гера для опису стану електрона в атомi:

∂2Ψ

∂x2
+
∂2Ψ

∂y2
+
∂2Ψ

∂z2
+

8π2m

h2
(E − U) = 0. (3.5)

Фiзичний змiст Ψ у рiвняннi (3.5) не зовсiм очевидний; найбiльш
прийнятною є iнтерпретацiя квадрату хвильової функцiї. Добуток
Ψ2dV визначає ймовiрнiсть знаходження електрона у об’ємi dV або
електронну густину. Звiсно, електрон знаходиться «десь» бiля ядра з
iмовiрнiстю 1 (100%): ∫ ∞

0

Ψ2dV = 1.

Таким чином, опис поведiнки електрона в атомi змiнюється:
замiсть опису орбiти (траєкторiї) руху електрона використовують
опис за допомогою ймовiрностi знаходження. Електронною хмарою
називають частину простору, у межах якої ймовiрнiсть знаходження
електрона перевищує 90%. Теорiю, яка використовує подiбний опис,
називають квантовою механiкою.

Iсторичний розвиток ключових iдей будови атома наведено у
табл. 3.1.

Звернемо увагу на те, що у теорiї Бора можливiсть руху електро-
нiв на певних орбiтах постулювалася, тобто приймалася без доказiв
чи пояснень. З хвильового рiвняння квантування виводиться приро-
днiм шляхом: хвильова функцiя електрона повинна бути безперервною
(рис. 3.5).

Допустимi рiшення
(немає розривiв функцiї)

Недопустимi рiшення
(є розрив функцiї)

Рисунок 3.5 – Обмеження для хвильової функцiї (безперервнiсть)
призводять до появи квантування станiв електрона в атомi
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Таблиця 3.1 – Еволюцiя уявлень про будову атома
Автор Iдея Модель

Томсон
Атом – позитивно заряджена субстанцiя с
вкрапленими негативно зарядженими еле-
ктронами. Електрони нерухомi, проте мо-
жуть видалятись з атома

+

+

+

–

–

–

Резерфорд,
Бор

Навколо ядра за круговими орбiтами обер-
таються електрони. Енергiя електронiв
та розмiр орбiт квантованi. Змiна орбiти
розташування супроводжується видiлен-
ням або поглинанням енергiї

+

–

––

Шредингер
Навколо ядра розподiленi електрони, то-
чне положення яких невiдоме. Iмовiрнiсть
знаходження електрона визначається ква-
дратом його хвильової функцiї

+

3.3. Будова одноелектронного атома

Найпростiшою моделлю атома є одноелектронний атом. З точки
зору квантової механiки такий атом складається з ядра i електрона,
стан якого описується хвильовою функцiєю Ψ. Практично вся маса
атома зосереджена у його маленькому ядрi, тому хiмiчна поведiнка
визначається, перш за все, взаємодiєю рухливих електронiв сусiднiх
атомiв.

На пiдставi функцiї Ψ (для якої хiмiки використовують термiн
атомна орбiталь – АО) можна одержати будь-якi доступнi вимi-
рюванню властивостi електрона. Розв’язання рiвняння Шредингера
пов’язане з великими математичними труднощами. В аналiтичному
видi його одержують лише для одноелектронних систем (H, He+, Li2+

i т.п.). Рiвняння Шредингера має нескiнченну кiлькiсть рiшень, що
описують можливi стани електрона у даному атомi. Це – доволi скла-
днi функцiї, котрi, проте, можуть бути представленi у наступному
виглядi:

Ψ = f(n, l,m).

Тобто хвильова функцiю описують набором трьох чисел (пара-
метрiв) – n, l i m. Це так званi квантовi числа.

n – головне квантове число характеризує загальну енергiю
АО i розмiр електронної хмари. Головне квантове число може набувати
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цiлих значень вiд 1 до ∞. Чим бiльшим є n, тим бiльше розмiр АО i
вища енергiя електрона на цiй орбiталi. Так, для n = 1 радiус атома
можна оцiнити як 5,3 ·10−11 м i цей радiус збiгається з радiусом першої
орбiти у моделi Бора. В умовах Всесвiту електрон може знаходитися
на орбiталях, яким вiдповiдають достатньо великi значення n. Якщо
n = 42, то радiус атома становить 9,3 · 10−6 м, а для n = 253 – вже
3,4 · 10−4 м! Тобто розмiр атома не є постiйною величиною i суттєво
залежить вiд умов його вимiрювання.

l – побiчне (орбiтальне) квантове число характеризує фор-
му АО. Це число для певного електрона має дiапазон значень вiд 0 до
n−1, отже залежить вiд n. Якщо n = 1, то l набуває єдиного значення
l = 0; для n = 2 орбiтальне число l може набувати два значення: 0 або
1 i т.д. Рiзним значення l вiдповiдають АО певної форми (табл. 3.2).

Таблиця 3.2 – Можливi форми АО

Значення l Мнемонiчне
позначення

Форма АО

0 s сфера
1 p гантель
2 d розетка
3 f складна розетка

m – магнiтне квантове число вiдповiдає орiєнтацiї АО у про-
сторi. Це – цiле число i його значення m залежать вiд орбiтального
квантового числа: m ∈ [−l . . . 0 . . . + l], тобто кiлькiсть значень (не
самi значення!) m дорiвнює (2l + 1). Так, для АО з l = 1 iснує три
орiєнтацiї у просторi (m = −1, 0, +1), що вiдповiдають розташуванню
«гантелей» уздовж трьох осей – x, y, z, а для сфери (l = 0, m = 0)
можливий лише один варiант орiєнтацiї.

Хвильову функцiю, котра визначається трьома квантовими чи-
слами, називають квантовою комiркою. Пiзнiше було встановлено,
що стан електрона в атомi характеризується ще одним квантовим чи-
слом – спiновим. Спiн характеризує власний стан електрона i таких
станiв може бути лише два. Тому спiнове число може набувати 2 значе-
ння: 1/2 та −1/2. Таким чином, стан електрона у атомi повнiстю
описується набором чотирьох квантових чисел. Iнодi такий на-
бiр чотирьох чисел для електрона називають спiн-орбiталлю.

Позначаються АО наступним чином: спочатку записується число-
ве значення головного квантового числа, потiм – мнемонiчне (лiтерою)
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позначення орбiтального числа бiля якого нижнiм iндексом подається
iнформацiя про магнiтне число, наприклад: 2px, 4dxz, 4f−2.

АО з однаковим значенням n, утворюють енергетичний рiвень.
Якщо АО мають однаковi значення n i l, вони належать одному пiд-
рiвню. Кiлькiсть електронiв на рiвнi чи пiдрiвнi у разi необхiдностi в
електроннiй формулi вказується верхнiм iндексом: 2s1, 3d5.

У вiдповiдностi до принципу мiнiмуму енергiї, електрон у не-
збудженому атомi розташований на АО з мiнiмальною енергiєю, от-
же для одноелектронного атома це буде орбiталь 1s. Якщо декiлька
орбiталей мають однакову енергiю, їх називають виродженими. В
одноелектронному атомi виродженими є АО одного рiвня, адже енер-
гiя орбiталi у такому атомi визначається лише значенням головного
квантового числа i для атома гiдрогену вона визначається так:

En =
13,6

n2
еВ,

де 1 еВ (електронвольт) = 1,6 · 10−19 Дж.

3.4. Будова багатоелектронного атома
Пiсля розгляду найпростiшої одноелектронної системи розгляне-

мо багатоелектроннi атоми. Наявнiсть декiлькох електронiв призво-
дить до появи мiжелектронного вiдштовхування i це суттєво ускладнює
рiвняння Шредингера. Настiльки, що аналiтичного рiшення цього рiв-
няння для багатоелектронних систем немає. Проте для бiльшостi
практичних задач достатньо знати приблизне рiшення. Принципо-
вого значення набуває порядок заповнення електронами АО i цей
порядок визначається рядом правил. Перше правило полягає у тому,
що електрон займає мiсце на АО з мiнiмальною доступною енергiєю
(принцип мiнiмуму енергiї).

Енергiя електрона у багатоелектронному атомi залежить не лише
вiд значення n, але i вiд значення l (наслiдок мiжелектронного вiдштов-
хування). Цей принцип формулюється як правило Клечковского:
електрони займають пiдрiвнi у порядку збiльшення суми (n+ l); у ви-
падку рiвностi сум для двох пiдрiвнiв першим заповнюється пiдрiвень
з меншим значенням n. Керуючись цим правилом можна розташувати
електроннi пiдрiвнi у порядку їх заповнення електронами:

1s, 2s, 2p, 3s, 3p, 4s, 3d, 4p, 5s, 4d, 5p, 6s, 4f, 5d, 6p, 7s, 5f, 6d, 7p . . .

Наведений ряд вiдповiдає правилу Клечковського, у чому легко
переконатися за допомогою порiвняння сум n+ l рiзних пiдрiвнiв.
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Таблиця 3.3 – Порядок заповнення пiдрiвнiв електронами

Пiдрiвень 1s 2s 2p 3s 3p 4s 3d 4p 5s 4d 5p 6s

n+ l 1+0 2+0 2+1 3+0 3+1 4+0 3+2 4+1 5+0 4+2 5+1 6+0

У багатоелектронному атомi енергiя орбiталей 4-го рiвня 4s ви-
являється дещо нижчою за енергiю орбiталей третього рiвня 3d. Еле-
ктронна густина зовнiшнiх орбiталей s типу у значнiй мiрi розподiлена
у внутрiшнiх шарах атома, тобто достатньо близько до ядра. У той же
час електронна густина d орбiталей сконцентрована на периферiї атома.
При наявностi електронiв на внутрiшнiх рiвнях, електрони зовнiшньо-
го шару будуть слабше взаємодiяти з ядром через вiдштовхування вiд
внутрiшнiх електронiв. У цьому полягає сутнiсть ефекту екрану-
вання. Протилежним за змiстом є ефект проникнення: зовнiшнi
електрони s типу мають максимуми електронної густини у внутрiшнiх
шарах атома (де ефект екранування вiдчувається слабше) i таким
чином мiцнiше зв’язанi з ядром.

Наступним важливим правилом є (принцип Паулi): в атомi не
може iснувати двох електронiв з однаковим набором усiх квантових
чисел. З цього принципу випливає, що у однiй комiрцi може знаходити-
ся не бiльше двох електронiв, котрi при цьому повиннi мати рiзнi спiни.
Керуючись цим принципом можна визначити максимальну кiлькiсть
електронiв на кожному рiвнi

Nmax
рiв = 2n2,

або пiдрiвнi
Nmax

пiдрiв = 2(2l + 1).
Розрахованi за цими формулами значення наведенi у табл. 3.4.

Таблиця 3.4 – Максимальна кiлькiсть електронiв Nmax на рiвнi
та пiдрiвнi

n Nmax (рiвень) l Nmax (пiдрiвень)

1 2 0(s) 2
2 8 1(p) 6
3 18 2(d) 10
4 32 3(f) 14

Iнформацiя про ємнiсть кожного пiдрiвня дає змогу вказати
розподiл за пiдрiвнями будь-якої кiлькостi електронiв тобто визначити
електронну формулу елемента. Так, Fe має порядковий номер 26. Це
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означає, що заряд ядра становить +26 i навколо ядра розподiленi 26
електронiв. З урахуванням даних табл. 3.3 i 3.4 електронна формула
феруму буде такою:

26Fe : 1s22s22p63s23p64s23d6.

У записi порядок пiдрiвнiв змiнюють таким чином, щоб орбiталi
розташовувалися у порядку збiльшення їхнього рiвня. Тому замiсть
4s23d6 можна побачити запис 3d64s2.

Усi елементи подiляються на 4 сiмейства – s, p, d, f – у зале-
жностi вiд того, який пiдрiвень заповнюється електронами останнiм.
Fe, очевидно, належить до d сiмейства.

Хiмiчнi властивостi атома визначаються найбiльш вiддаленими
вiд ядра електронами. Такi електрони називають валентними: це
електрони зовнiшнього рiвня, а також (за наявностi) останнього неза-
повненого d або f пiдрiвня. Валентними електронами атома феруму є
4s2 (зовнiшнiй рiвень) i 3d6 (незаповнений пiдрiвень) електрони.

Порядок заповнення електронами АО певного пiдрiвня визнача-
ється правилом Хунда: заповнення у межах пiдрiвня вiдбувається
таким чином, щоб сумарний спiн був максимальним. Для характери-
стики сумарного спiну багатоелектронного атома залучають поняття
про мультiплетнiсть M :

M = 2
∑
i

si + 1,

де si – спiн i-го електрона. Сума береться лише за валентними еле-
ктронами. За значенням мультiплетностi видiляють сiнглетне (M = 1,
непарних електронiв немає), дублетне (M = 2, один непарний еле-
ктрон), триплетне i т.д. стани.

Для опису стану валентних електронiв використовують електро-
нографiчнi формули. У таких формулах комiрка (мiсце для пари
електронiв) позначається квадратом, а окремий електрон – стрiлкою
догори чи донизу, залежно вiд спiну. Для Fe електронографiчна фор-
мула виглядає так:

↑↓
↑↑↑↑↑↓

4s
3d

Змiст правила Хунда розкривається у порiвняннi двох варiантiв
електронографiчної формули для стану 2s22p2 (рис. 3.6):
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↑↓
↑↓

↑↓
↑ ↑

Рисунок 3.6 – Невiрна (злiва) та вiрна (праворуч) електронографiчна
формула

Заповнення електронами пiдрiвнiв у деяких елементiв має певнi
особливостi. Вiдомо, що пiдвищеною стабiльнiстю характеризу-
ються порожнi, а також повнiстю та наполовину заповненi
електронами пiдрiвнi. Саме тому у сполуках елементи вiддають
або отримують певну кiлькiсть електронiв, що дозволяє їм у виглядi
йонiв сформувати стiйку електронну конфiгурацiю. Найстiйкiшими є
конфiгурацiї благородних газiв з повнiстю заповненими електронами
рiвнями. Майже таку ж стiйкiсть будуть мати iони iнших елементiв з
такою ж кiлькiстю електронiв. Частинки (атоми та йони) з однаковою
кiлькiстю електронiв називають iзоелектронними.

Таблиця 3.5 – Iзоелектроннi частинки зi стiйкою конфiгурацiєю

Елемент Формула Iон Формула iона Благородний газ

Ca 3s23p64s2 Ca2+ 3s23p6 Ar
S 3s23p4 S2− 3s23p6 Ar

Na 2s22p63s1 Na+ 2s22p6 Ne
F 2s22p5 F− 2s22p6 Ne

Наявнiсть у атомi непарних електронiв має декiлька важливих
наслiдкiв. По-перше, сполука, до складу якої входить атом з непар-
ними електронами, найчастiше виявляється забарвленою. Це добре
видно з порiвняння забарвлення однотипних за складом сполук: CuCl2
(блакитне) i CaCl2 (безбарвне), а також FeCl3 (коричневе) i AlCl3 (без-
барвне). Проте наявнiсть забарвлення не завжди вказує на присутнiсть
непарних електронiв в атомi! Наприклад, сполука AgI мiстить йони
Ag+ i I−, до складу яких не входять непарнi електрони. Мiж тим
аргентум йодид має iнтенсивне забарвлення, що пояснюється iншими
причинами.

По-друге, наявнiсть непарних електронiв в атома викликає появу
реакцiї на магнiтне поле. Сполука з таким атомом виявляє парама-
гнiтнi властивостi, тобто втягується у зовнiшнє магнiтне поле. За
вiдсутностi непарних електронiв сполука є дiамагнетиком i з магнi-
тного поля злегка виштовхується.
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Iнодi стабiльна конфiгурацiя може утворитися без втрати або
приєднання електронiв з утворенням iона, а завдяки змiнi порядку
заповнення АО електронами. Такий ефект називають «провал еле-
ктрона» i спостерiгається вiн для певних елементiв.

Таблиця 3.6 – Приклади провалу електрона

Елемент Очiкувана формула Точна формула

Cr 3s23p63d44s2 3s23p63d54s1

Cu 3s23p63d94s2 3s23p63d104s1

Pd 4s24p64d85s2 4s24p64d105s0

3.5. Перiодична система елементiв

Певний порядок заповнення електронами рiвнiв в атомi призво-
дить до появи перiодичностi у властивостях елементiв. Перiодичний
закон (вiдкритий у 1869 р. задовго до появи квантової механiки!)
можна сформулювати так: властивостi елементiв та їх сполук знахо-
дяться у перiодичнiй залежностi вiд величини заряду ядер елементiв.
Графiчним виразом Перiодичного закону є Перiодична система еле-
ментiв.

У Перiодичнiй системi видiляють вертикальнi та горизонталь-
нi ряди – групи i перiоди. Належнiсть елемента до певного перiоду
визначається максимальним значенням головного квантового числа
n зовнiшнiх електронiв у атомi. Група елемента у короткоперiоднiй
формi (табл. 3.7) визначається кiлькiстю валентних електронiв, хоча
з цього правила є ряд виняткiв. При цьому елементи s i p сiмейств
утворюють головну пiдгрупу, а елементи d i f сiмейств – побiчну.

Довгоперiодна форма Перiодичної системи (табл. 3.8) рекомен-
дується до використання IUPAC, проте у вiтчiзняних пiдручниках iз
неорганiчної хiмiї не завжди матерiал спирається на цю форму таблицi.

До числа найважливiших властивостей елементiв, що змiнюються
перiодично, належать енергiя iонiзацiї, радiус атома, спорiдненiсть до
електрона й електронегативнiсть.

Енергiя iонiзацiї (I, кДж/моль) або потенцiал iонiзацiї (I,
эВ) – мiнiмальна енергiя, потрiбна для вiдриву одного електрона вiд
нейтрального атома. У перiодi I зростає, а при переходi до нового
перiоду – рiзко зменшується (рис. 3.7).
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Таблиця 3.7 – Короткоперiодна форма Перiодичної системи
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Таблиця 3.8 – Довгоперiодна форма Перiодичної системи
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Рисунок 3.7 – Перiодична змiна потенцiалу iонiзацiї

Радiус атома чи iона визначається розмiрами сфери, що описує
найвiддаленiшу вiд ядра електронну хмару. Кориснi правила для
спiввiдношення радiусiв частинок:

• у перiодi атомний радiус зменшується:

r(Na) > r(Mg) > r(Al) > r(Si) > r(P) > r(S) > r(Cl) > r(Ar);

• у групi атомний радiус зростає:

r(Be) < r(Mg) < r(Ca) < r(Sr) < r(Ba);

• з пiдвищенням ступеня окиснення iону радiус зменшується:

r(Fe) > r(Fe2+) > r(Fe3+), r(F) < r(F−).

Спорiдненiсть атома до електрону (Ee, кДж/моль) – енер-
гетичний ефект приєднання електрона до нейтрального атома з утворе-
нням однозарядного анiона. У перiодi цей показник збiльшується злiва
направо, а у групах – знизу догори, вiдповiдно до змiни неметалiчних
властивостей елементiв. Адже чим бiльшим є значення Ee елемента,
тим сильнiше вираженi його неметалiчнi властивостi. Немонотоннiсть
змiни спорiдненостi до електрону у перiодi пояснюється невигiднiстю
приєднання електрону до атома зi стабiльною електронною конфiгу-
рацiєю. Такими атомами у другому перiодi є:

• Be (2s2) – заповнений s-пiдрiвень i порожнiй p-пiдрiвень;
• N (2s22p3) – заповнений s-пiдрiвень i наполовину заповнений

p-пiдрiвень;
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• Ne (2s22p6) – заповнений s-пiдрiвень i заповнений p-пiдрiвень.
Тому для вказаних елементiв спостерiгається пiдвищене значення Ee,
порiвняно iз сусiднiми елементами.

Вiдносна електронегативнiсть (ВЕН, χ) представляє собою
величину, за допомогою якої оцiнюють здатнiсть атома вiдтягувати
на себе електронну густину вiд сусiднiх атомiв у сполуцi. Iснує бiльше
20 шкал ВЕН, за однiєю з яких електронегативнiсть визначається
як напiвсума I та Ee: χ = (I + Ee)/2. У Перiодичнiй системi ВЕН
змiнюється аналогiчно спорiдненостi до електрона, проте залежнiсть
є бiльш монотонною (рис. 3.8).
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Рисунок 3.8 – Перiодична змiна Ee (злiва) та χ (праворуч)

За допомогою ВЕН можна оцiнити знак ступеня окиснення еле-
мента у бiнарних сполуках: ступiнь окиснення є негативним для еле-
мента з бiльшим значенням ВЕН.

35



4. Хiмiчний зв’язок

4.1. Вступ

Уявлення про хiмiчний зв’язок належить до фундаментальних
у сучаснiй хiмiї. Фiзико-хiмiчна природа молекулярної речовини ви-
значається її хiмiчною будовою: взаємодiєю атомiв у молекулах та
молекул мiж собою. Саме на цих питаннях слiд акцентувати увагу
при вивченнi цiєї теми.

Бiльшiсть речовин (зокрема – органiчних) складається не з
атомiв, а з молекул – продуктiв сполучення атомiв. Чому атоми
об’єднуються у молекули? У вiдповiдi на це питання є 2 принципових
аспекти:

• це енергетично вигiдно;
• це принципово можливо: електрони можуть знаходитися у

полi дiї двох ядер (у молекулi), а не лише одного (у атомi).
Можливiсть об’єднання атомiв у молекули пов’язана з поняттям

«хiмiчний зв’язок». Хiмiчний зв’язок – вид мiжатомної взаємодiї,
зумовлений перекриванням електронних хмар взаємодiючих атомiв,
що супроводжується зниженням загальної енергiї системи. На перший
погляд, електроннi оболонки сусiднiх атомiв повиннi вiдштовхуватися
одна вiд одної, адже їхнi заряди однаковi за знаком. Проте не слiд
забувати про притягування електронiв до ядер атомiв! Також слiд вра-
ховувати квантовi ефекти: кiлькiсть електронiв на пiдрiвнях, а також
у комiрках є обмеженою, спiни електронiв у однiй комiрцi повиннi бути
протилежними. Врахування вказаних ефектiв дозволяє встановити
випадки, коли зв’язок утворюється, або передбачити неможливiсть
утворення певних зв’язкiв.

Хiмiчний зв’язок у молекулах характеризується енергетичними i
структурними параметрами. Пiд енергiєю зв’язку (Eзв) розумiють
мiнiмальну енергiю, що потрiбна для руйнування зв’язку. Енергiю
зв’язку можна одержати з експериментальних даних про енергетику
процесу

ABn = A + nB, Q.
Енергiя зв’язку у такому випадку дорiвнює Eзв = Q/n. Наприклад:
CH4 = C + 4H, Q = 1647 кДж/моль, Eзв(C − H) = 412 кДж/моль.
Чим вище енергiя зв’язку, тим зв’язок мiцнiше. Порiвняємо стiйкiсть
однотипних простих за будовою молекул HF i HCl. Довiдниковi данi
про енергiю зв’язку є такими: Eзв(F −H) = 566 кДж/моль, Eзв(Cl −
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H) = 432 кДж/моль. Тому висновок буде однозначним: молекула HF
стiйкiша до розкладання.

Енергiя зв’язку даного атома з елементами однiєї групи перiоди-
чної системи зменшується зi збiльшенням порядкового номеру останнiх.
Адже електроннi хмари, якi беруть участь в утвореннi зв’язку, вiдчу-
вають тим менший вплив, чим бiльше їхнiй розмiр (вiддаленiсть вiд
ядра атома).

Iншою фундаментальною характеристикою зв’язку є його дов-
жина. Довжина зв’язку – рiвноважна вiдстань мiж центрами взає-
модiючих атомiв (рис. 4.1). Слiд мати на увазi, що довжина одного
i того самого зв’язку у рiзних молекулах може суттєво вiдрiзнятися.
Наприклад, довжина зв’язку O−H є рiзною у молекулах CH3−O−H
i H −O −H.

Z

d

O

HH
104,45◦

95,84 пм

а б
Рисунок 4.1 – Геометричнi характеристики зв’язку: а – довжина зв’язку; б –

довжина зв’язку i кут мiж зв’язками у молекулi H2O

Iснує 2 принципових пiдходи до опису хiмiчного зв’язку, котрi
сьогоднi використовують вченi: метод валентних зв’язкiв i метод мо-
лекулярних орбiталей. Перший метод є бiльш наочним, проте другий
має переваги для проведення комп’ютерних розрахункiв.

4.2. Метод валентних зв’язкiв

В основi методу валентних зв’язкiв (ВЗ) лежить припущення про
те, що кожна пара атомiв у молекулi утримується разом за рахунок
однiєї чи декiлькох спiльних електронних пар. Зв’язок, утворений
за рахунок спiльних електронних пар, називають ковалентним. У
методi ВЗ, на вiдмiну вiд методу молекулярних орбiталей, зв’язок є ло-
калiзованим i двохелектронним. У випадку, коли пара атомiв пов’язана
кiлькома електронними парами, мова йде про кратний зв’язок (по-
двiйний, потрiйний). У структурних формулах ковалентний зв’язок
позначається рискою або парою крапок:

H −H, H : H, H − C ≡ C −H.
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Здатнiсть атома увторювати ковалентнi зв’язки називають ва-
лентнiстю. Кiлькiсно валентнiсть атома визначається загальною кiль-
кiстю зв’язкiв, що утворює даний атом з iншими у сполуцi. Наприклад:

O
HH

H O

S

OH O

O

H N

H

H
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O P O
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II
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H3

III

Al
V

P
II

O4

Видiляють два механiзми утворення ковалентного зв’язку. Пер-
ший – обмiнний механiзм – полягає в об’єднаннi непарних електронiв
двох сусiднiх атомiв у пару. Схематично на прикладi молекули води
це можна представити так (рис. 4.2):

↑↓
↑↓ ↑ ↑2s

2p

O (2s22p4)

↓

↓

H (1s1)

H (1s1)
Рисунок 4.2 – Утворення ковалентних зв’язкiв у молекулi H2O

В атома оксигену є два неспарених 2p електрони, а у двох ато-
мiв гiдрогену – два неспарених 1s електрони. У результатi взаємодiї
утворюється 2 зв’язки у молекулi H2O. На цьому валентнi можливостi
оксигену за обмiнним механiзмом вичерпанi, тому молекула H3O утво-
ритися не може. Отже, метод ВЗ дозволяє спрогнозувати стехiометрiю
молекулярних сполук на пiдставi електронної будови атомiв.

Iнодi неспаренi електрони утворюються за рахунок переходу
електронiв мiж пiдрiвнями одного рiвня (nsAnp, npAnd, nsAnd).
Наприклад, карбон у незбудженому станi має 2 неспарених електрони,
а при збудженнi їхня кiлькiсть збiльшується до чотирьох (рис. 4.3).
Збудження атома потребує витрат енергiї, проте вони компенсуються
за рахунок утворення додаткових зв’язкiв.

↑↓
↑ ↑2s

2p

↑
↑ ↑ ↑2s

2p

Рисунок 4.3 – Збiльшення валентностi карбону за рахунок електронного
переходу
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Другий механiзм утворення ковалентного зв’язку реалiзується
тодi, коли один атом надає пару електронiв, а iнший – вакантну
орбiталь. Частинку, що надає електрони, називають донором, а ча-
стинку з вакантною АО – акцептором. Сам механiзм утворення зв’язку
називають донорно-акцепторним. Прикладом утворення донорно-
акцепторного зв’язку є приєднання йону F− до молекули BF3. На
рис. 4.4 показане утворення одного з трьох зв’язкiв за обмiнним меха-
нiзмом, а також утворення донорно-акцепторного зв’язку.

↑
↑ ↑2s
2p

B(2s22p1)

↑↓
↑↓ ↑↓ ↑↓2s

2p

F− (2s22p6)

↑↓
↑↓ ↑↓ ↑2s

2p

F (2s22p5)
Рисунок 4.4 – Утворення обмiнного (праворуч) i донорно-акцепторного

(лiворуч) зв’язкiв у [BF4]−

Ковалентний зв’язок має певнi характеристики, що визначають,
зокрема, хiмiчнi властивостi сполук. Полярним називають зв’язок зi
змiщенням спiльної електронної пари до одного з атомiв. При цьому
пара змiщується до атома з бiльшою вiдносною електронегативнiстю
(наприклад, у HCl пара змiщена до атома Cl); якщо ж атоми ма-
ють однакову електронегативнiсть χ, то змiщення не спостерiгається i
зв’язок буде неполярним (N2). Iз збiльшенням рiзницi електронега-
тивностi атомiв ∆χ спiльна електронна пара змiщується до атома з
бiльшою χ все сильнiше i цей атом набуває надлишкового негативного
заряду. Другий атом при цьому набуває надлишкового позитивного
заряду тiєї ж величини. За умови ∆χ > 1,7 пара змiщується настiльки,
що атоми фактично перетворюються на iони i такий зв’язок вважають
iонним (табл. 4.1).

Таблиця 4.1 – Класифiкацiя зв’язкiв за ступенем полярностi

∆χ 0 0,5 1,0 1,5 1,7 2,0 2,5 3,0
% iонностi 0 6 22 43 50 63 79 89

Тип неполярний полярний iонний

Кiлькiсно полярнiсть зв’язку бiльш iнформативно характеризує-
ться вектором дипольного моменту: µ = δl, де l – вектор, спрямований
уздовж зв’язку вiд атома з негативним зарядом, δ – частковий заряд
на атомi. Полярнiсть молекули у цiлому визначається геометричною
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сумою дипольних моментiв усiх її зв’язкiв: молекула буде полярною
лише тодi, коли сума векторiв дипольних моментiв окремих зв’язкiв
не дорiвнює нулю. На рис. 4.5 наведено приклад неполярної молекули.

BeF F

4,0 1,5 4,0

δ− δ+ δ−

µ1 µ2

µ1 + µ2 = 0

Рисунок 4.5 – Полярнiсть окремих зв’язкiв та молекули у цiлому. Пiд
атомами наведенi вiдповiднi значення χ

Будь-яка двохатомна молекула, в якiй атоми мають рiзну вiд-
носну електронегативнiсть, повинна бути полярною. Не є винятком i
молекула HF, для якої експериментальне значення дипольного момен-
ту становить µ = 6 · 10−30 Кл·м. Виходячи з довжини зв’язку у цiй
молекулi d(H − F) = 9,2 · 10−11 м, можна визначити заряди на атомах:
вони становлять приблизно δ = 0,42e.

Пiд насичуванiстю ковалентного зв’язку розумiють її утворен-
ня мiж двома (а не трьома чи бiльше) атомами. Ця характеристика
зв’язку випливає з його квантовохiмiчної природи: у однiй комiрцi мо-
же розташуватися лише пара електронiв. Саме насичуванiсть визначає
стехiометрiю молекулярних сполук.

Геометрична форма молекул з ковалентними зв’язками є наслiд-
ком спрямованостi зв’язку. Ковалентний зв’язок спрямований у бiк
максимального перекриття електронних хмар взаємодiючих атомiв.
За спрямованiстю розрiзняють σ, π i δ зв’язки (рис. 4.6). Якщо пiдви-
щення електронної густини спостерiгається уздовж осi, що проходить
через ядра атомiв, то зв’язок належить до σ типу. Коли електронна
густина концентрується над та пiд лiнiєю зв’язку – утворюється π

зв’язок, а δ зв’язок утворюється при перекриваннi хмар за площиною,
яка перпендикулярна лiнiї зв’язку.

Iснує залежнiсть мiж симетрiєю електронної хмари та можливим
типом зв’язку: σ зв’язки утворюють АО будь-якої симетрiї, π зв’язки
не утворюють s орбiталi, а δ – s i p орбiталi.

4.3. Геометрична форма молекул
Для опису геометричної форми молекул у рамках теорiї ВЗ

використовують поняття про гiбридизацiю. Пiд гiбридизацiєю розу-
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Рисунок 4.6 – Типи спрямованостi хiмiчного зв’язку

мiють змiшування АО рiзної енергiї та симетрiї з утворенням нових –
гiбридних – орбiталей з однаковою формою та енергiєю.

Зi схеми утворення BeF2 випливає, що 2 зв’язки у цiй молекулi
повиннi вiдрiзнятися, адже вони утворенi електронами з АО рiзної
симетрiї – s i p. Проте експеримент показує, що зв’язки однаковi. Тому
робиться припущення про утворення двох гiбридних sp орбiталей,
котрi утворюють два зв’язки (рис. 4.7). Iдея полягає у тому, що при
гiбридизацiї (змiшуваннi) n рiзних АО утворюється стiльки
ж однакових за енергiєю та симетрiєю гiбридних АО.

+ = 2

Рисунок 4.7 – Утворення двох sp-гiбридних орбiталей

Форма молекули ABn визначається простим правилом: гiбриднi
АО намагаються розташуватися у просторi на максимальному вiдда-
леннi одна вiд одної. У табл. 4.2 представленi форми молекули, котрi
вiдповiдають рiзним типам гiбридизацiї.

Визначення типу гiбридизацiї центрального атома частинки AXn

(та форми цiєї частинки) можна описати простим алгоритмом.
1. Визначають ступiнь окиснення центрального атома.
2. Записують електронографiчну формулу йона.
3. Визначають тип гiбридизацiї АО центрального атома: гiбри-

дизуються n АО (вакантнi у катiона и заповненi – у анiона) у порядку
зростання енергiї.

4. Геометрiя визначається типом гiбридизацiї АО центрального
атома та кiлькiстю атомiв навколо нього!
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Таблиця 4.2 – Залежнiсть форми молекули вiд типу гiбридизацiї

Тип гiбри-
дизацiї Форма молекули Вигляд

sp лiнiйна

sp2 трикутна

sp3 тетраедрична

sp3d
тригонально-
бiпiрамiдальна

sp3d2 октаедрична

Наведемо приклад використання алгоритму для аналiзу форми
молекул BeCl2, CH4 i CO2.

1. Ступенi окиснення центрального атома
+2

BeCl2,
−4

CH4,
+4

CO2

2. Електронографiчнi формули

Be : 2s2 C : 2s22p2 C : 2s22p2

Be(+2) : 2s0 C(−4) : 2s22p6 C(+4) : 2s02p0

↑↓
↑↓ ↑↓ ↑↓

3. Тип гiбридизацiї АО центрального атома:

BeCl2 : 1s+ 1p = sp,
CH4 : 1s+ 3p = sp3,
CO2 : 1s+ 1p = sp

4. Форма молекули CH4 є тетраедричною, а молекули BeCl2 i
CO2 мають лiнiйну будову. В останнiй молекулi окрiм двох σ зв’язкiв
є ще два π зв’язки. Проте на форму молекули зв’язки π типу не
впливають, адже такi зв’язки завжди утворюються мiж атомами, що
вже пов’язанi σ зв’язком.
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Зауважимо, що неподiленi електроннi пари також впливають
на форму молекули, причому їх вплив майже такий самий, що й у
спiльних електронних пар. Наприклад, у H2O кут HOH наближається
за значенням до тетраедричного (104,5) як при sp3 гiбридизацiї: двi
комiрки беруть участь в утвореннi зв’язку i двi комiрки мiстять непо-
дiленi пари (рис. 4.8). За вiдсутностi гiбридизацiї кут HOH повинен
становити 90, адже це – кут мiж АО p типу в iзольованому атомi.

↑↓
↑↓ ↑↓ ↑↓2s

2p

O(−2) (2s22p6)
H(+1) 1s0

H(+1) 1s0︸ ︷︷ ︸︸ ︷︷ ︸
спiльнi
пари

власнi
пари

Рисунок 4.8 – Гiбридизацiя за участю спiльних та власних електронних пар

Такий самий вплив, що i неподiленi електроннi пари, мають
неспаренi електрони центрального атома. Цей вплив добре iлюструє
порiвняння структури двох частинок – молекули NO2 i йону NO+

2

(табл. 4.3).
Таблиця 4.3 – Порiвняння будови частинок NO2 i NO+

2

Частинка NO2 NO+
2

Ступiнь окиснення централь-
ного атома +4 +5

Електронографiчна формула ↑
Тип гiбридизацiї sp2 sp

Форма частинки N

O O
O

+
N O

4.4. Метод молекулярних орбiталей
Загальнi положення
Метод молекулярних орбiталей (МО) є квантовохiмiчним ме-

тодом опису хiмiчного зв’язку, в основi якого лежить розв’язання
рiвняння Шредингера у тому чи iншому наближеннi. У цьому методi
молекули та iншi багатоатомнi системи (iони, радикали) розглядають
як «багатоядернi атоми». Електрони у таких системах знаходяться у
полi дiї всiх ядер, тобто розташованi на орбiталях, що охоплюють усю
частинку (молекулу). Цi орбiталi вiдповiдно називають молекулярни-
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ми. МО мають деякi спiльнi риси з АО. Наприклад, стан електрона
на МО, так само як i на АО, визначається правилами Хунда та Паулi,
а також принципом мiнiмуму енергiї.

Виходячи з того, що атоми будь-якої молекули здатнi iснувати
окремо i характеризуються певним набором АО, розумно припустити,
що МО молекули є комбiнацiєю АО її складових – атомiв. Визначення
МО є досить складною математичною процедурою навiть якщо вiдомi
усi складовi частини МО (у методi молекулярних орбiталей як лiнiйної
комбiнацiї атомних орбiталей – МО ЛКАО – ними є АО атомiв, що
складають молекулу). Але, не вдаючись до математичних розрахункiв,
можна отримати деякi результати на якiсному рiвнi.

Хвильова функцiя Ψ, яка є рiшенням рiвняння Шредингера,
може мати один з двох знакiв: + або −. Це не має принципового
значення для розподiлу електронної густини у просторi, адже фiзичний
змiст має лише Ψ2. Але при утвореннi хiмiчного зв’язку електроннi
хмари (АО) перекриваються, що вiдповiдає математичнiй операцiї
додавання. При взаємодiї двох АО, яким вiдповiдають функцiї Ψ1 та
Ψ2, в областi їх перекривання можливi два випадки:

а) функцiї мають однаковi знаки;
б) знаки функцiй рiзнi.
Для кращого розумiння наслiдкiв перекривання АО слiд прига-

дати, що Ψ описує хвилю. Взаємодiя двох хвиль може бути описана
за допомогою iнтерференцiйної картини: двi хвилi пiдсилюють одна
одну коли їх фази збiгаються. Подiбна ситуацiя спостерiгається для
хвильових функцiй. У випадку а) електронна густина пiдвищується в
областi перекривання АО, а у випадку б) – навпаки. МО, що утворенi
за типом а), називають зв’язувальними, а за типом б) – розслаблю-
вальними. За типом перекривання МО класифiкують аналогiчно до
АО, тобто iснують σ, π та δ МО (див. рис. 4.6). Сказане iлюструє
рисунок 4.9.

Таким чином, АО можуть утворювати зв’язувальнi, розслаблю-
вальнi та незв’язувальнi МО. Останнi фактично вiдповiдають таким
АО, що не беруть участi в утвореннi хiмiчного зв’язку.

Загальнi правила, що використовуються у методi МО:
• МО утворюються з АО взаємодiючих атомiв, при цьому кiль-

кiсть вихiдних АО спiвпадає з кiлькiстю утворених МО.
• АО взаємодiючих атомiв повиннi мати вiдповiдне взаємне роз-

ташування (iншими словами – мати однаковий тип симетрiї): очевидно,
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Рисунок 4.9 – Механiзм утворення зв’язувальних (σs), розслаблювальних
(σ∗s) та незв’язуючих (π0) молекулярних орбiталей

що орбiталь px одного атома може перекриватися лише з такою ж АО
iншого атома i не може перекриватись з АО py.

• Енергiї вихiдних АО повиннi бути близькими. Цей принцип
дозволяє брати до уваги лише АО валентного рiвня: саме для цих АО
перекривання буде максимально можливим. Велика рiзниця в енергiях
АО сусiднiх атомiв може призвести до утворення незв’язувальних МО,
коли електронна пара з вихiдної АО певного атома залишається в
нього i пiсля утворення молекули.

Будова найпростiших молекул
Подивимось на порядок заповнення електронами МО у двоха-

томних молекулах (A2) елементiв другого перiоду. У атомiв елементiв
цього перiоду валентними є АО другого енергетичного рiвня: 2s, 2px,
2py та 2pz. Розташуємо для визначеностi атоми молекули уздовж осi
z i отримаємо таку картину утворення МО.

1. 2s АО обох атомiв утворюють двi МО. Цi МО належать до
σ типу: будь-яка МО, що утворена за участi АО s типу завжди на-
лежить до σ типу. Одна з цих МО буде зв’язувальною, а друга –
розслаблювальною, як це показано на рис. 4.9. Їх позначають σs та σ∗s
вiдповiдно.

2. Шiсть АО p-типу утворюють 6 МО. Але цi МО мають рiзний
тип. Перекривання 2pz АО вiдбувається уздовж осi z, тому двi утворенi
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МО належать до σ типу. Їх позначають σz та σ∗z. Чотири iншi АО
утворюють двi пари МО π типу – πx, πy та π∗x, π∗y.

Порядок заповнення електронами МО визначають за принципом
найменшої енергiї; аналогiчний принцип дiє при заповненнi електро-
нами АО в атомi. За енергiєю отриманi МО розташованi у такому
порядку (рис. 4.10):

σs < σ
∗
s < σz < πx = πy < π

∗
x = π

∗
y < σ

∗
z.

Але цей порядок може порушуватись. Це вiдбувається тому, що
пiсля заповнення σs та σ∗s МО уздовж осi z спостерiгається пiдвище-
ння електронної густини. За умови невеликої енергетичної рiзницi
мiж πx, πy та σz МО електрон може розташовуватись не на σz, а на
однiй з π-орбiталей. Такий порядок заповнення МО – πx = πy < σz –
спостерiгається для елементiв першої половини другого перiоду (до N
включно).

ss

p   p   px y z

2s

2p2p

E

p   p   px y z

AO MO AO
A A2 A

sz

px
py

sz

2s

ss*

px* py*

sz*

ss

p   p   px y z

2s

2p

E
AO MO AO
O O2 O

px py

sz

2s
ss*

px* py*

sz*

p   p   px y z

2p

а б
Рисунок 4.10 – Розподiл за енергiєю АО елементiв II перiоду А та МО
молекул, що утворенi цими елементами: а – загальна картина; б – МО

молекули O2

Коли електронами повнiстю заповненi πx, πy та σz МО енергiя
останньої стає нижчою за πx та πy. Це вiдповiдає вiдомому з методу
ВЗ твердженню: σ зв’язок завжди мiцнiший за π. Метод МО дещо
модифiкує це твердження.

Порядок заповнення електронами МО у двохатомних молекулах
елементiв другого перiоду наведено у табл. 4.4. Як бачимо, визначе-
ння типу МО i порядку їх заповнення у молекулi є найскладнiшим
завданням у методi МО. Розподiл певної кiлькостi електронiв по отри-
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маних МО не створює труднощiв, але саме вiн визначає фiзико-хiмiчнi
властивостi молекул.

Якщо частинка (молекула або iон) має на МО неспаренi еле-
ктрони, то вона буде парамагнiтною. Це означає, що речовина буде
втягуватися у зовнiшнє магнiтне поле. При вiдсутностi неспарених
електронiв у частинки речовина буде виштовхуватися з магнiтного
поля, тобто виявляти дiамагнiтнi властивостi.

Порядок зв’язку (ПЗ) у двохатомнiй частинцi визначається за
формулою

ПЗ = (Nзв −Nроз)/2,
де Nзв, Nроз – кiлькiсть електронiв на зв’язувальних та розслаблю-
вальних МО вiдповiдно.

При ПЗ > 0 частинка здатна (з точки зору методу МО) до
iснування, а у випадку ПЗ = 0 частинка не утворюється. Тому частинки
Be2 та Ne2 у природi не знайдено.

Таблиця 4.4 – Розподiл електронiв по МО молекул типу А2

елементiв другого перiоду

АО МО АО
Li(2s12p0

x2p0
y2p0

z) Li2(σ2
sσ
∗0
s π

0
xπ

0
yσ

0
zπ
∗0
x π
∗0
y σ
∗0
z ) Li(2s12p0

x2p0
y2p0

z)

Be(2s22p0
x2p0

y2p0
z) Be2(σ2

sσ
∗2
s π

0
xπ

0
yσ

0
zπ
∗0
x π
∗0
y σ
∗0
z ) Be(2s22p0

x2p0
y2p0

z)

B(2s22p1
x2p0

y2p0
z) B2(σ2

sσ
∗2
s π

1
xπ

1
yσ

0
zπ
∗0
x π
∗0
y σ
∗0
z ) B(2s22p1

x2p0
y2p0

z)

C(2s22p1
x2p1

y2p0
z) C2(σ2

sσ
∗2
s π

2
xπ

2
yσ

0
zπ
∗0
x π
∗0
y σ
∗0
z ) C(2s22p1

x2p1
y2p0

z)

N(2s22p1
x2p1

y2p1
z) N2(σ2

sσ
∗2
s π

2
xπ

2
yσ

2
zπ
∗0
x π
∗0
y σ
∗0
z ) N(2s22p1

x2p1
y2p1

z)

O(2s22p2
x2p1

y2p1
z) O2(σ2

sσ
∗2
s σ

2
zπ

2
xπ

2
yπ
∗1
x π
∗1
y σ
∗0
z ) O(2s22p2

x2p1
y2p1

z)

F(2s22p2
x2p2

y2p1
z) F2(σ2

sσ
∗2
s σ

2
zπ

2
xπ

2
yπ
∗2
x π
∗2
y σ
∗0
z ) F(2s22p2

x2p2
y2p1

z)

Ne(2s22p2
x2p2

y2p2
z) Ne2(σ2

sσ
∗2
s σ

2
zπ

2
xπ

2
yπ
∗2
x π
∗2
y σ
∗2
z ) Ne(2s22p2

x2p2
y2p2

z)

Слiд звернути увагу на суттєву вiдмiннiсть у трактуваннi хiмi-
чного зв’язку методами ВЗ та МО. Перший метод розглядає лише
частинки, у яких зв’язок утворений парою електронiв. У рамках методу
МО це вiдповiдає цiлим значенням ПЗ. Але у природi вiдомi частинки
типу H+

2 , де зв’язок утворений не парою, а одним електроном. У методi
ВЗ такi частинки або не розглядають, або роблять додатковi припу-
щення щодо зв’язку в них (електронодефiцитнi зв’язки). У рамках
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методу МО частинка H+
2 має ПЗ = 0,5 (>0) i може iснувати так само,

як i частинка з ПЗ = 1.
Розглянемо, наприклад, гомоатомнi частинки, утворенi атомами

оксигену. Нейтральний атом оксигену має 6 валентних електронiв (два
на 2s пiдрiвнi та чотири на 2p пiдрiвнi), тому у частинцi O2 маємо
12 електронiв, якi необхiдно розташувати на МО. Катiони та анiони,
що утворенi з молекули O2, мають рiзну кiлькiсть електронiв, але
порядок заповнення МО не змiнюється. Серед наведених у таблицi 4.5
частинок парамагнiтними будуть O2, O+

2 , i O−2 , а дiамагнiтними – O2+
2

i O2−
2 .

Утворення частинок типу AB, у яких атоми мають рiзну вiдносну
електронегативнiсть (ВЕН), майже не вiдрiзняється вiд утворення роз-
глянутих вище частинок A2. Порядок розташування МО за енергiєю
не змiнюється, але змiнюється значення енергiї МО. З огляду на те,
що АО атома з бiльшою ВЕН мають нижчу енергiю, вони розташованi
нижче вiдповiдних АО iншого атома. Тому зв’язуючi МО утворенi
з бiльшим внеском вiд АО атома з бiльшою електронегативнiстю, а
розслаблювальнi МО – з бiльшим внеском АО другого атома.

4.5. Невалентнi типи зв’язку
Крiм ковалентного типу зв’язку видiляють ще йонний та металi-

чний. Iонний зв’язок (рис. 4.11,а) реалiзується у кристалах сполук,
що утворенi атомами з великою рiзницею ВЕН (NaF, CsCl). Спiльна
електронна пара у таких сполуках практично повнiстю вiдтягнута
до елемента з бiльшою ВЕН i фактично у кристалi iснують вiдповiд-
нi йони. Взаємодiя йонiв описується законом Кулона, тому йонний
зв’язок не характеризується насичуванiстю та спрямованiстю, на вiд-
мiну вiд ковалентного зв’язку. Саме тому речовини з iонним зв’язком

Таблиця 4.5 – Електронна будова частинок Oq±
2

Час-
тинка

Кiлькiсть
валентних ē

Розподiл електронiв по
МО

ПЗ Приклад

O2 12 σ2
sσ
∗2
s σ

2
zπ

2
xπ

2
yπ
∗1
x π
∗1
y σ
∗0
z 2 O2

O+
2 11 σ2

sσ
∗2
s σ

2
zπ

2
xπ

2
yπ
∗1
x π
∗0
y σ
∗0
z 2,5 O2[PtF6]

O2+
2 10 σ2

sσ
∗2
s σ

2
zπ

2
xπ

2
yπ
∗0
x π
∗0
y σ
∗0
z 3 O2F2

O−2 13 σ2
sσ
∗2
s σ

2
zπ

2
xπ

2
yπ
∗2
x π
∗1
y σ
∗0
z 1,5 KO2

O2−
2 14 σ2

sσ
∗2
s σ

2
zπ

2
xπ

2
yπ
∗2
x π
∗2
y σ
∗0
z 1 H2O2
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мають велику енергiю зв’язку у перерахунку на моль iонiв. На вiдмiну
вiд молекулярних кристалiв (CO2, I2), що мають низькi температури
плавлення, iоннi кристали важкоплавкi. Йони у вузлах кристалiчної
решiтки можуть лише коливатися, але не вiльно рухатися. Тому йоннi
сполуки неелектропровiднi.

+−

−+

+ −

− +

Na

Cl

χ = 0,9

χ = 3,5

+ +

+ +

++

++

а б

Рисунок 4.11 – Утворення йонного (а) i металевого (б ) зв’язку

Металевий зв’язок (рис. 4.11,б) iснує у кристалах металiв.
Через низький потенцiал iонiзацiї атоми металiв легко втрачають ва-
лентний електрон (або декiлька електронiв). У кристалiчному станi це
призводить до делокалiзацiї електронiв у межах усього кристалу: остов
кристалу складають катiони метала, а порожнечi мiж ними заповне-
нi електронами, що вже не належать певному атому (електронний
газ). Такий механiзм утворення зв’язку пояснює високу електричну i
теплову провiднiсть металiв.

Хiмiчний зв’язок у бiльшостi речовин має змiшаний характер.
Зокрема це означає, що не iснує чiткої межi мiж рiзними типами
зв’язку. Зв’язок у бiльшостi органiчних та неорганiчних сполук є
сумiшшю ковалентного та йонного зв’язку (рис. 4.12). У металах та
сплавах до чисто металiчного зв’язку додається ковалентний. Деякi
неорганiчнi сполуки (оксиди, нiтриди тощо) комбiнують металiчний
та iонний зв’язок i належать до так званих iзоляторiв Мотта.

4.6. Типи кристалiчних граток
Бiльшiсть твердих речовин має кристалiчну будову, яка характе-

ризується чiтким розташуванням частинок. Якщо з’єднати частинки
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Ковалентний
зв’язок

Металiчний
зв’язок

Iонний
зв’язок

Метали i
сплави

Неорганiчнi
та органiчнi

сполуки

Iзолятори Мотта
(деякi сполуки d-елементiв)

Рисунок 4.12 – Типи зв’язку у сполуках

умовними лiнiями, то вийде просторовий каркас, який називають кри-
сталiчною ґраткою. Точки, в яких розмiщенi частинки кристалу,
називають вузлами ґратки. У вузлах уявної ґратки можуть перебувати
атоми, iони або молекули.

Залежно вiд природи частинок, розташованих у вузлах, i ха-
рактеру зв’язку мiж ними, розрiзняють чотири типи кристалiчних
ґраток: iонну, металiчну, атомну i молекулярну.

Iонними називають ґратки, у вузлах яких знаходяться iони.
Їх утворюють речовини з iонним зв’язком. У вузлах таких ґраток
розташовуються позитивно i негативно зарядженi iони, зв’язанi мiж
собою електростатичною взаємодiєю. Iоннi кристалiчнi ґратки мають
солi, луги, оксиди активних металiв. Йони можуть бути простими чи
складними. Наприклад, у вузлах кристалiчної ґратки натрiй хлориду
знаходяться простi iони натрiю Na+ i хлору Cl−, а у вузлах ґратки
калiй сульфату чергуються простi iони калiю K+ i складнi сульфат-
iони SO2−

4 . Зв’язки мiж iонами в таких кристалах є мiцними. Тому
iоннi речовини є твердими, тугоплавкими, нелеткими. Такi речовини
добре розчиняються у водi.

Металiчними називають ґратки, якi складаються з позитивних
iонiв та атомiв металу i вiльних електронiв. Їх утворюють речовини з
металiчним зв’язком. У вузлах металiчної ґратки знаходяться атоми
та iони (то атоми, то iони, в якi легко перетворюються атоми, вiддаючи
свої зовнiшнi електрони в загальне користування). Такi кристалiчнi
ґратки є характерними для простих речовин металiв i сплавiв. Темпе-
ратури плавлення металiв можуть бути рiзними (вiд −37 °C у ртутi до
3422 °C у вольфраму), але всi метали мають характерний металiчний
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блиск, ковкiсть, пластичнiсть, добре проводять електричний струм i
тепло.

Атомними називають кристалiчнi ґратки, у вузлах яких зна-
ходяться окремi атоми, зв’язанi ковалентними зв’язками. Такий тип
ґратки має алмаз – одна з алотропних видозмiн карбону. До речо-
вин з атомною кристалiчною ґраткою вiдносяться графiт, кремнiй
(силiцiй), бор, германiй, а також складнi речовини, наприклад, кар-
борунд SiC, кремнезем, кварц, гiрський кришталь, пiсок, до складу
яких входить силiцiй(IV) оксид SiO2. Таким речовинам притаманнi
висока мiцнiсть i твердiсть. Так, алмаз є найтвердiшою природною
речовиною. У речовин з атомною кристалiчною ґраткою дуже високi
температури плавлення i кипiння. Наприклад, температура плавлення
кремнезему – 1728 °C, а у графiту вона ще вище – 4000 °C. Атомнi
кристали практично нерозчиннi.

Молекулярними називають ґратки, у вузлах яких знаходяться
молекули, пов’язанi слабкою мiжмолекулярною взаємодiєю. Незва-
жаючи на те, що всерединi молекул атоми поєднанi дуже мiцними
ковалентними зв’язками, мiж самими молекулами дiють слабкi сили
мiжмолекулярної взаємодiї. Тому молекулярнi кристали мають неве-
лику мiцнiсть i твердiсть, низькi температури плавлення i кипiння.
Багато молекулярних речовин при кiмнатнiй температурi є рiдинами i
газами. Такi речовини леткi. Наприклад, кристалiчнi йод i твердий
карбон(IV) оксид («сухий лiд») випаровуються, не переходячи в рiд-
кий стан. Деякi молекулярнi речовини мають запах. Такий тип ґратки
мають простi речовини в твердому агрегатному станi: благороднi гази
з одноатомними молекулами (He, Ne, Ar, Kr, Xe, Rn), а також неме-
тали з двох- i багатоатомними молекулами (H2, O2, N2, Cl2, I2, O3,
P4, S8). Молекулярну кристалiчну ґратку мають також речовини з
ковалентними полярними зв’язками: вода – крига, твердий амонiак,
кислоти, оксиди неметалiв. Бiльшiсть органiчних сполук теж являють
собою молекулярнi кристали (нафталiн, цукор, глюкоза).

4.7. Мiжмолекулярна взаємодiя

Атоми сусiднiх молекул можуть взаємодiяти мiж собою. Як
правило, суттєвого перекривання електронних хмар при цьому не
спостерiгається, тому мiжмолекулярна взаємодiя має переважно еле-
ктростатичну природу. Виняток становить лише водневий зв’язок,
природа якого є донорно-акцепторною.
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Електростатичною є орiєнтацiйна, iндукцiйна та дисперсiйна
взаємодiя. Орiєнтацiйна взаємодiя реалiзується мiж полярними
молекулами (рис. 4.13). Внаслiдок поляризацiї (змiщення спiльних
електронних пар) у полярних молекулах з’являються заряди на атомах.
Зарядженi атоми сусiднiх молекул можуть взаємодiяти мiж собою!
Спочатку сусiднi молекули орiєнтованi хаотично, проте внаслiдок того,
що атоми з протилежним зарядом взаємно притягуються, з однаковим –
вiдштовхуються молекули намагаються орiєнтуватися антипаралельно
(«голова до хвоста»). Цьому заважає тепловий рух, тому взаємний
вплив вiдчувають лише найближчi молекули.

Hδ+

Clδ− µ1

µ2
µ1

µ2

Рисунок 4.13 – Орiєнтацiйна взаємодiя

Iндукцiйна взаємодiя має мiсце тодi, коли пiд впливом оточе-
ння (наприклад, iону) малополярна молекула поляризується i набуває
помiтного дипольного моменту. Взаємодiя такої поляризованої молеку-
ли (iндуцiйованого диполя) вiдповiдає iндукцiйнiй взаємодiї (рис. 4.14).
Iндукцiйна взаємодiя за вiдсутностi збуджувача (iон Na+ у нашому
випадку) доволi слабка! Тому внесок цього типу мiжмолекулярної
взаємодiї у повну енергiю є незначним.

H

I
Na+

µ
µ

Рисунок 4.14 – Механiзм iндукцiйної взаємодiї

Дисперсiйна взаємодiя характеризує взаємний вплив молекул,
якi не мають постiйного дипольного моменту. Як правило, зв’язки у
таких молекулах малополярнi i молекули у цiлому слабо поляризую-
ться.

Усi перелiченi типи взаємодiї мають загальну назву ван-дер-
Ваальсових. Їх енергiя зменшується зi збiльшенням вiдстанi мiж мо-
лекулами r пропорцiйно r6, тому, порiвняно з ковалентним зв’язком,
вони мають незначну енергiю. Наприклад, енергiя дисоцiацiї Cl2 (роз-
рив ковалентного зв’язку) складає 243 кДж/моль, а енергiя сублiмацiї
кристалу Cl2 (розрив мiжмолекулярних зв’язкiв) – 25 кДж/моль. По-
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рiвняння вкладiв рiзних типiв мiжмолекулярної взаємодiї у повну
енергiю для рiзних молекул наведено у табл. 4.6.

Таблиця 4.6 – Енергiя рiзних типiв мiжмолекулярної взаємодiї

Молек. µ · 10−29,
Кл·м

Поляризу-
ємiсть

Ефект, кДж/моль
E,

кДж/моль Tкип, К

орiєнт. индукц. дисп.

H2 0 0,20 0 0 0,17 0,17 20,21
Ar 0 1,63 0 0 8,48 8,48 76
Xe 0 4,00 0 0 18,4 18,4 167
CO 0,39 1,99 0 0 8,79 8,79 81
HCl 3,4 2,63 3,34 1,00 16,72 21,05 188
HBr 2,57 3,58 1,09 0,71 28,42 30,22 206
HI 1,25 5,40 0,58 0,30 60,47 61,36 238

NH3 4,95 2,21 13,28 1,55 14,72 29,55 240
H2O 6,07 1,48 36,32 1,92 8,98 47,22 373

Донорно-акцепторна мiжмолекулярна взаємодiя реалiзується за
тим самим механiзмом, що i внутрiшньомолекулярний зв’язок. Моле-
кули, до складу яких входить атом з неподiленою парою електронiв
(атом N у NH3) можуть взаємодiяти з молекулами, в яких є атом з
вакантною АО (атом B у BF3). Так утворюється сполука BF3 ·NH3.

Енергiя донорно-акцепторного мiжмолекулярного зв’язку ле-
жить у межах вiд 6–12 до 200–250 кДж/моль. При цьому особливим
видом такого зв’язку є водневий зв’язок, про iснування якого свiд-
чить велика кiлькiсть експериментальних даних. Водневий зв’язок
утворюється лише у сполуках гiдрогену з найбiльш електронегативни-
ми елементами – F, O, N (Cl), котрi здатнi перетворити атом гiдрогену
на катiон H+. Механiзм утворення такого зв’язку – звичайний донорно-
акцепторний (рис. 4.15).

H N

H

H

:
δ−

H N

H

H
δ−δ+

e

вакантна АО

електронна пара

H N

H

H
δ−

H N

H

H
δ−δ+

водневий зв’язок

ковалентний зв’язок

Рисунок 4.15 – Утворення водневого зв’язку
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Феномен водневого зв’язку полягає в унiкальних властивостях
iону H+. Ця частинка має розмiри ядра атома 10−15 м – значно меншi,
нiж розмiр будь-якого катiону (> 10−10 м). Тому H+ легко проникає
в електронну оболонку сусiднього атома, з яким вiн не пов’язаний
ковалентним зв’язком. Водневий зв’язок має бiльшу довжину, нiж
звичайний зв’язок, тому iнодi його на схемах помiчають пунктиром.
Легкiсть утворення i руйнування водневих зв’язкiв має велике значен-
ня для бiологiчних процесiв.
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5. Хiмiчна термодинамiка

5.1. Вступ

Вiд вивчення будови атомiв i молекул, а також речовин, що ни-
ми утворюються, слiд перейти до розгляду закономiрностей перебiгу
хiмiчних реакцiй. Питання про принципову можливiсть перебiгу пев-
ної реакцiї вирiшується термодинамiкою, а деталi перебiгу реакцiї –
кiнетикою.

Об’єктом вивчення у термодинамiцi є система. Система – це су-
купнiсть речовин, що взаємодiють мiж собою i тим чи iншим способом
видiленi для розгляду (фактично або подумки). Термодинамiчнi систе-
ми складаються з великої кiлькостi частинок (атомiв, молекул тощо) i
для опису подiбних систем можна використовувати два принципових
пiдходи.

1. Мiкроскопiчний пiдхiд спирається на властивостi окремих ча-
стинок. У цьому пiдходi властивостi речовини намагаються пов’язати з
властивостями її складових частинок. Iнодi такий пiдхiд виправданий
(опис спектрiв), проте у бiльшостi випадкiв встановити математичний
зв’язок мiж властивостями окремих молекул i всiєї речовини не вдає-
ться.

2. Макроскопiчний пiдхiд використовує статистичний аналiз, ко-
ли для опису використовують властивостi великої кiлькостi однакових
частинок, проте властивостi окремих частинок не впливають на резуль-
тат. При такому пiдходi одержаний результат не залежить вiд природи
частинок. Тому при використаннi макроскопiчного пiдходу можна
зробити найбiльш загальнi висновки. Саме цей пiдхiд використовує
класична термодинамiка.

Енергiю теплового руху частинок у будь-якiй речовинi можна
представити двома способами. У мiкроскопiчному пiдходi це – середня
кiнетична енергiя частинок, а у термодинамiчному пiдходi ця ж енергiя
визначається температурою:〈

mv2

2

〉
=

3

2
kT,

де <> означає усереднення за усiма частинками, k – стала Больцмана.
Визначити швидкiсть кожної частинки у речовинi для подальшого усе-
реднення не представляється можливим, тодi як температуру можна
просто вимiряти. Звернемо увагу, що температура завжди характери-
зує одразу всю речовину або велику сукупнiсть частинок.
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Термодинамiка у найбiльш загальний спосiб, тобто незалежно
вiд природи взятих речовин, вирiшує два важливих питання.

1. Чи може даний процес (хiмiчна реакцiя) за даних умов вiдбу-
ватися довiльно?

2. Якi змiни (у першу чергу – енергетичнi) супроводжують пе-
ребiг процесу?

Крiм поняття про систему, принциповими є також наступнi по-
няття. Фазою називають частину системи, що має однаковий склад i
властивостi за всiм своїм об’ємом, i вiддiлена вiд iнших частин системи
поверхнями роздiлу. Гомогеннi системи складаються з однiєї фази,
а гетерогеннi – з двох або бiльше фаз. Компонентами системи
називають iндивiдуальнi речовини необхiднi та достатнi для утворення
цiєї системи, якi здатнi iснувати незалежно вiд системи. Iлюстрацiєю
наведених визначень може бути рис. 5.1. При змiшуваннi компонентiв
системи спочатку утворюється гетерогенна система з кристалiв солi
i розчину над ними. З часом кристали розчиняються i система пере-
творюється на гомогенну, адже тепер вона складається лише з однiєї
фази – розчину купрум (II) сульфату.

а б в

Рисунок 5.1 – Утворення системи: а – компоненти системи (H2O i
CuSO4 · 5H2O), б, в – двох- i однофазна системи

Стан системи характеризується певними значеннями термоди-
намiчних параметрiв. Такими параметрами є, наприклад, тиск,
температура i об’єм (P , T , V ). Термодинамiчнi параметри можуть ха-
рактеризувати певний стан системи. Тодi вони не залежать вiд шляху
переходу системи у цей стан i мають назву параметрiв стану. Iсну-
ють i параметри що характеризують певний процес – перехiд системи
з одного стану в iнший.
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Рiвноважний стан системи характеризується сталiстю пара-
метрiв стану в усьому об’ємi кожної фази та незмiннiстю їх у часi.
Вiд псевдорiвноважного стану рiвноважний вiдрiзняється тим, що при
незначнiй змiнi параметрiв система також незначно вiдхиляється вiд
стану рiвноваги, а не змiнює його стрибком (рис. 5.2). Такий рiзкий
перехiд (з вибухом) спостерiгається, наприклад, у випадку iз сумiшшю
O2 та H2: перед вибухом сумiш може знаходитися у псевдорiвноважно-
му станi тривалий час без якихось змiн. Ми будемо розглядати лише
рiвноважнi стани системи.

рiвноважний псевдорiвноважний

Рисунок 5.2 – Рiвноважний та псевдорiвноважний стани системи: механiчна
аналогiя

Термодинамiчнi системи класифiкують за ступенем їхньої вiддi-
леностi вiд навколишнього середовища.

• Iзольованi системи не обмiнюються масою й енергiєю з навко-
лишнiм свiтом. Подiбнi системи у хiмiї зустрiчаються дуже рiдко.

• Закритi системи обмiнюються енергiєю, проте не обмiнюються
масою. У хiмiї така система представлена закритою корком колбою, в
якiй проводиться реакцiя.

• У вiдкритих системах можливий обмiн як масою, так i енер-
гiєю. Цi системи зустрiчаються найчастiше.

Стан системи змiнюється внаслiдок перебiгу процесу. Процесом
може бути як хiмiчна реакцiя, так i фiзична змiна стану (плавлення,
перемiшування тощо), тому далi ми будемо обговорювати процеси,
маючи на увазi хiмiчнi реакцiї у першу чергу. Ознакою процесу є змiна
параметрiв стану системи. Процес можна описати двома шляхами. По-
перше, можна вказати змiну параметру стану пiсля перебiгу процесу.
Наприклад, запис ∆T = 10 К означає, що температура у ходi процесу
змiнилася на 10 градусiв. Тут символ ∆ означає рiзницю значень
параметра у кiнцевому (2) та початковому (1) станi: ∆T = T2 − T1.

По-друге, iснують термодинамiчнi параметри, якi безпосередньо
характеризують процес. До таких параметрiв належать теплота Q i
робота A процесу. Цi двi характеристики суттєво залежать вiд того,
яким шляхом система перейшла з початкового стану у кiнцевий.
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Процеси у термодинамiцi класифiкують за ознакою незмiнно-
стi одного (або декiлькох) термодинамiчних параметрiв при перебiгу
процесу. Процес може бути:

• iзотермiчним, якщо незмiнною є температура;
• iзобарним у випадку сталостi тиску;
• iзохорним, коли незмiнним залишається об’єм системи.

5.2. Закони термодинамiки

Як було зазначено, термодинамiка вивчає найбiльш загальнi зако-
номiрностi поведiнки систем, побудованих з великої кiлькостi частинок.
Тому не дивно, що закони термодинамiки мають широке значення.
Термiни та iдеї, котрi зустрiчаються у законах термодинамiки, можна
побачити навiть у соцiологiї та економiцi!

Перший закон термодинамiки

Вiдомим параметром стану є внутрiшня енергiя (U) – сукупнiсть
усiх видiв енергiї частинок системи, за винятком потенцiальної та кiне-
тичної енергiї системи як цiлого. Нагадаємо, що саме до внутрiшньої
енергiї входять енергiя взаємодiї електронiв i ядер, хiмiчних зв’язкiв,
та мiжмолекулярної взаємодiї. Величина U у процесi при переходi зi
стану 1 у стан 2 визначається так само, як i для iнших параметрiв
стану: ∆U = U2 − U1.

Iснує двi причини змiни внутрiшньої енергiї: теплота i робота.
Теплота Q є мiрою енергiї, пов’язаної з хаотичним (тепловим) рухом
частинок системи. Коли система одержує певну кiлькiсть теплоти,
iнтенсивнiсть руху її частинок збiльшується, а коли втрачає теплоту –
зменшується. Робота пов’язана з впорядкованою змiною положення
(рухом) сукупностi частинок системи у зовнiшньому полi сил.

1-й закон термодинамiки називає теплоту i роботу причинами
змiни внутрiшньої енергiї та пов’язує їх мiж собою:

∆U = Q−A,
де Q – кiлькiсть теплоти, що передана системi, A – робота системи
проти зовнiшнiх сил. Якщо робота виконується над системою, знак
перед A змiнюється на протилежний. З фiзико-хiмiчної точки зору ця
величина вiдповiдає змiнi внутрiшнього тепловмiсту системи.

Хiмiчнi реакцiї найчастiше проводять таким чином, щоб єдиним
видом роботи була робота розширення газу (робота проти зовнiшнього
тиску). Виразом для цiєї роботи за умови сталого тиску є A = p∆V .
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У такому випадку 1-й закон термодинамiки можна записати так:
Qp = ∆U + p∆V (p = const),
Qp = U2 − U1 + p(V2 − V1) = (U2 + pV2)− (U1 + pV1).

Суму U + pV називають ентальпiєю системи i позначають H.
Виразом першого закону термодинамiки за умови сталого тиску є

Qp = ∆H.

Якщо процес вiдбувається при постiйному об’ємi (V = const),
система не виконує нiякої роботи розширення. За цих умов виразом
першого закону термодинамiки буде

QV = ∆U.

Яким є значення двох останнiх рiвнянь? Вiдомо, що функцiї
стану типу H або U неможливо вимiряти безпосередньо, у той час як
експериментальнi величини кiлькостi теплоти Q не є функцiями стану,
тобто залежать вiд способу проведення реакцiї. Проте виявляється,
що за умов постiйного тиску або постiйного об’єму кiлькiсть теплоти
для процесу не залежить вiд деталей його проведення. Зазначимо, що
для процесу з видiленням теплоти Q > 0, а ∆H < 0 i навпаки, для
процесу з поглинанням теплоти величина Q є вiд’ємною, а ∆H > 0.

Реакцiї, що вiдбуваються з видiленням теплоти (∆H < 0), нази-
вають екзотермiчними, а реакцiї з поглинанням теплоти (∆H > 0)
називають ендотермiчними. Тепловим ефектом реакцiї називають
змiну сумарної ентальпiї вихiдних речовин при їх перетвореннi у про-
дукти реакцiї. Рiвняння реакцiй з урахуванням теплових ефектiв
називають термодинамiчними; iнодi можна зустрiти термохiмiчнi рiв-
няння:

2H2(г) + O2(г) = 2H2O(г) + 476 кДж (термохiмiчне),
2H2(г) + O2(г) = 2H2O(г),∆H = −476 кДж (термодинамiчне).

Закон Гесса

Наслiдком першого закону термодинамiки, бiльш вживаним у
хiмiї, є закон Гесса. Тепловий ефект реакцiї не залежить вiд шляху її
перебiгу, а визначається лише природою i станом учасникiв реакцiї (ви-
хiдних речовин i продуктiв). Тепловий ефект залежить вiд агрегатного
стану речовин, тому вiн обов’язково вказується у рiвняннях для кожної
сполуки в дужках. Iншою особливiстю термодинамiчних рiвнянь є
можливiсть використання нецiлих стехiометричних коефiцiєнтiв.
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Закон Гесса можна проiлюструвати схемою (рис. 5.3). Просту
речовину стибiю можна перетворити на SbCl5 двома шляхами. По-
перше, дiєю Cl2 можна спочатку одержати промiжний продукт SbCl3,
а потiм доокиснити його у SbCl5. Другий шлях – дiя надлишку хлору
з одержанням одразу SbCl5. Закон Гесса стверджує, що для цiєї схеми
буде виконуватися умова ∆H3 = ∆H1 + ∆H2.

Sb

SbCl3

SbCl5

∆H1 ∆H2

∆H3

Sb(к) + 3/2Cl2(г) = SbCl3(к),∆H1,

SbCl3(к) + Cl2(г) = SbCl5(к),∆H2,

Sb(к) + 5/2Cl2(г) = SbCl5(к),∆H3.

Рисунок 5.3 – Iлюстрацiя закону Гесса

Значення закону Гесса дуже велике. Для реакцiй з наведеної
схеми вимiряти експериментально можна лише ∆H2 i ∆H3, адже оки-
снити стибiй до SbCl3 без домiшок SbCl5 не вдається! Проте величину
∆H1 можна просто розрахувати, якщо вiдомi значення ∆H2 i ∆H3.

Для розрахункiв за законом Гесса ключовим є наступне ви-
значення. Стандартною ентальпiєю утворення хiмiчної сполуки
(∆H◦f,298) називають змiну ентальпiї у реакцiї одержання одного моля
цiєї сполуки з простих речовин, стiйких за стандартних умов. Пiд
стандартними умовами (не плутати з нормальними умовами) розу-
мiють тиск 101,3 кПа i температуру 298 K. Стандартною ентальпiєю
утворення HI буде тепловий ефект такої реакцiї:

1/2H2(г) + 1/2I2(к) = HI(г), ∆H◦f,298(HI) = −5,19 кДж

Стандартнi ентальпiї утворення простих сполук дорiвнюють 0,
якщо цi сполуки стiйкi за стандартних умов. Так, ∆H◦f,298(O2) = 0, а
∆H◦f,298(O3) > 0, тому що за стандартних умов стабiльною сполукою є
кисень, а не озон (O3), а утворення останнього потребує витрат енергiї
(реакцiя його утворення є ендотермiчною). ∆H◦f,298 – мiра стiйкостi
сполуки: чим меншим є ∆H◦f,298, тим стiйкiшою є сполука до розкладу
на простi речовини.

В основу розрахункiв за термодинамiчними рiвняннями покла-
дений наслiдок iз закону Гесса: тепловий ефект реакцiї дорiвнює-
рiзницi сум ентальпiй утворення продуктiв реакцiї та сум ентальпiй
утворення вихiдних речовин з урахуванням стехiометричних коефiцi-
єнтiв. Для реакцiї

aA + bB = cC + dD
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тепловий ефект ∆Hр-цiї розраховують наступним чином:
∆H◦р-цiї = c∆H◦f (C) + d∆H◦f (D)− a∆H◦f (A)− b∆H◦f (B), або

∆H◦р-цiї =
∑
прод.

ni∆H
◦
f,i −

∑
вихiд.

nj∆H
◦
f,j .

Для реакцiї 4NO2 + 2H2O + O2 = 4HNO3 тепловий ефект визна-
чається наступним шляхом:

∆Hр-цiї = 4∆H◦f (HNO3)− 4∆H◦f (NO2)− 2∆H◦f (H2O)−∆H◦f (O2).

Спираючись на закон Гесса, можна розраховувати ∆Hр-цiї шля-
хом комбiнування рiвнянь деяких вiдомих реакцiй. Наприклад, ви-
значити експериментально ентальпiю утворення кальцiй сульфату
неможливо, адже для цього треба провести наступну реакцiю:

Ca + S + 2O2 = CaSO4, ∆H◦р-цiї = ∆H◦f,298(CaSO4).

Змiшавши кальцiй з сiркою i киснем, серед продуктiв можна буде
знайти не лише CaSO4, а й CaO, CaS i SO2. Замiсть спроб безпо-
середнього експериментального визначення ∆H◦f,298(CaSO4) можна
дiяти iнакше. Експериментально можна вимiряти наступнi 4 теплових
ефекти:

Ca + 1/2O2 = CaO ∆H◦1 = −635,5 кДж
S + O2 = SO2 ∆H◦2 = −296,9 кДж
SO2 + 1/2O2 = SO3 ∆H◦3 = +99,2 кДж
CaO + SO3 = CaSO4 ∆H◦4 = −402,9 кДж

Усi цi реакцiї вiдбуваються без утворення побiчних продуктiв, певнi
труднощi можуть бути лише для реакцiї синтезу SO3, адже ця реакцiя
має характер рiвноваги.

Далi наявнi реакцiї слiд скомбiнувати таким чином, щоб одер-
жати шукане рiвняння. Рiвняння можна складати мiж собою (лiву
частину з лiвою, а праву – з правою), а також множити на ненульовий
множник. У нашому випадку кожне рiвняння слiд взяти у вихiдному
виглядi (це вiдповiдає множенню на 1) i скласти мiж собою:

Ca + 1/2O2 + S + O2 +���SO2 + 1/2O2 +���CaO +���SO3 =

=���CaO +���SO2 +���SO3 + CaSO4.

Далi таку саму операцiю слiд провести з тепловими ефектами
реакцiй. Отже, ∆H◦f,298(CaSO4) = ∆H1 + ∆H2 + ∆H3 + ∆H4. Робимо
пiдстановку й одержуємо шуканий результат:

∆H◦f,298(CaSO4) = −635, 5− 296, 9− 99, 2− 402, 9 = −1434, 5.
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Другий та третiй закон термодинамiки

Одним з принципових питань у термодинамiцi є питання про
можливiсть довiльного перебiгу певного процесу. Для цього замало
визначити ∆Hр-цiї, адже довiльно можуть вiдбуватися як екзо-, так i
ендотермiчнi реакцiї. Причина недостатностi знання величини ∆Hр-цiї
для вiдповiдi на питання про довiльнiсть перебiгу процесу полягає
у тому, що 1-й закон термодинамiки не мiстить у собi подiбної iн-
формацiї. З точки зору першого закону термодинамiки немає нiякої
проблеми з перебiгом процесу нагрiвання склянки чаю за рахунок
охолодження навколишнього повiтря, навiть за умови, що вихiдна тем-
пература чаю i повiтря однакова. Головна вимога до такого процесу –
рiвнiсть кiлькостi теплоти, що втрачає повiтря, i кiлькостi теплоти, що
отримує склянка чаю. Проте експеримент свiдчить: подiбний процес не
вiдбувається нiколи. Перший закон термодинамiки встановлює лише
кiлькiснi спiввiдношення мiж рiзними формами енергiї, проте нiчого
не каже про «якiсть» енергiї та напрямок довiльного перебiгу процесу.

Питання про можливiсть довiльного перебiгу процесу вирiшує-
ться другим законом термодинамiки: неможливий довiльний пе-
ребiг такого процесу, єдиним наслiдком якого була б передача теплоти
вiд холодного тiла до гарячого.

З другим законом термодинамiки пов’язана поява нової функцiї
стану – ентропiї S. Математично ентропiю можна визначити двома
шляхами з урахуванням мiкро- або макростану системи. При цьому
макростан – це стан системи у термодинамiчному сенсi з певним
набором параметрiв (T , P , V i т.п.). Мiкростани – можливi розподiли
всiх частинок системи за швидкостями (енергiями) i координатами,
котрi вiдповiдають заданому макростану.

• На макро- рiвнi ентропiю визначають через рiвняння
dS = dQ/T.

З цього рiвняння випливає, що змiна ентропiї (dS) пов’язана з потоком
теплоти (dQ) у системi.

• На мiкроскопiчному рiвнi функцiю S визначають через рiвня-
ння Больцмана

S = k lnW,
де k – стала Больцмана, а W – термодинамiчна ймовiрнiсть стану
або кiлькiсть мiкростанiв (дуже велика!), котрi вiдповiдають одному
макростану.
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Фiзичний змiст ентропiї можна встановити через обидва визна-
чення. По-перше, ентропiя – мiра невпорядкованостi системи, адже
вона пов’язана з теплотою. При цьому для рiзних агрегатних станiв
одної речовини очевидно, що: Sт < Sж � Sг.

По-друге, збiльшення ентропiї може вiдбуватися за рахунок пе-
ремiшування речовин. Спочатку розглянемо простий приклад: маємо
ящик з двома окремими вiддiленнями i двома частинками всереди-
нi. Стани «обидвi частинки знаходяться злiва» чи «обидвi частинки
знаходяться праворуч» реалiзуються єдиним способом, тодi як стан
«одна частинка злiва, друга праворуч» реалiзується двома способами
(рис. 5.4).

1

2

1

2

Частинки у однiй половинi ящика

1 2 2 1

Частинки у двох половинках ящика

Рисунок 5.4 – Мiкростани, за допомогою яких реалiзується макростан

При перемiшування збiльшується величина W завдяки збiльшен-
ню доступного простору для розмiщення певної частинки. В реальних
системах перемiшування вiдбувається довiльно навiть тодi, коли воно
не супроводжується видiленням чи поглинанням енергiї (рис. 5.5).

а б
Рисунок 5.5 – Збiльшення ентропiї за рахунок пермiшування: а – стан до

змiшування (S1), б – стан пiсля змiшування (S2). Завжди S2 > S1.
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На вiдмiну вiд ентальпiї, для ентропiї можна одержати абсолю-
тне значення завдяки наслiдку з третього закону термодинамiки у
формулюваннi Планка: ентропiя будь-якої сполуки наближається до
нуля, коли до нуля наближається температура:

lim
TA0

S = 0.

Отже, на вiдмiну вiд ентальпiї, ентропiя простої речовини за
стандартних умов не дорiвнює нулю!

Як i ентальпiя, ентропiя є функцiєю стану, тому її змiна у хiмi-
чнiй реакцiї визначається за рiвнянням, аналогiчним рiвнянню для
визначення ∆Hр-цiї:

∆S◦р-цiї = cS◦(C) + dS◦(D)− aS◦(A)− bS◦(B), або

∆S◦р-цiї =
∑
прод.

niS
◦
i −

∑
вихiд.

njS
◦
j .

Напрямок перебiгу процесiв

Напрямок довiльного перебiгу процесу визначається загальним
принципом мiнiмуму енергiї: будь-яка система довiльно намагається
мiнiмiзувати свою енергiю. Реалiзацiя цього принципу залежить вiд
типу системи.

• В iзольованiй системi довiльно вiдбуваються лише тi процеси,
для яких ∆S◦р-цiї > 0, тобто хаотизацiя системи збiльшується. Тому
перемiшування газiв є довiльним процесом навiть без зовнiшнього
втручання.

• У закритiй системi без участi газiв (немає роботи розширення!)
критерiєм довiльного перебiгу процесу є ∆Hр-цiї < 0 i це вiдповiдає тен-
денцiї до утворення наймiцнiших зв’язкiв мiж атомами. Така тенденцiя
протилежна тенденцiї до хаотизацiї системи, адже змiцнення зв’язкiв
призводить до пiдвищення впорядкованостi структури речовини.

• Для оцiнки можливостi перебiгу процесу у вiдкритiй системi
використовуютьфункцiю Гiббса (iнша назва – iзобарно-iзотермiчний
потенцiал) G = H − TS. Ця функцiя одночасно враховує як енталь-
пiйну, так й ентропiйну складовi. За умови ∆Gр-цiї < 0 процес може
вiдбуватися довiльно при постiйних тиску i температурi.

Визначити ∆G◦р-цiї можна двома шляхами.
1. ∆G◦р-цiї визначають за схемою розрахунку ∆H◦р-цiї:

∆G◦р-цiї =
∑
прод.

ni∆G
◦
f,i −

∑
вихiд.

nj∆G
◦
f,j
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На практицi цей шлях використовують дуже рiдко, адже вiн не до-
зволяє одержати важливу iнформацiю про тепловий ефект i змiну
ентропiї у реакцiї.

2. Другий спосiб розрахунку придатний тодi, коли вже вiдомi
значення ∆H◦р-цiї i ∆S◦р-цiї:

∆G◦р-цiї = ∆H◦р-цiї − T∆S◦р-цiї (5.1)
Саме це рiвняння використовують найчастiше, зокрема при аналiзi
впливу температури на ймовiрнiсть перебiгу реакцiї.

При використаннi останньої формули слiд пам’ятати про розмiр-
нiсть величин: у функцiй H i G розмiрнiсть однакова – кДж, а ось
ентропiя має розмiрнiсть Дж/К. Тому при розрахунках слiд значення
∆S◦р-цiї дiлити на 1000.

Фiзичний змiст ∆G◦р-цiї полягає у тому, що модуль цiєї величини
є максимальною корисною роботою, яку можна одержати при перебiгу
процесу.

Вплив температури на перебiг процесу
Вплив температури на перебiг процесу у вiдкритiй системi ви-

значається рiвнянням (5.1). Залежнiсть ∆G◦р-цiї = f(T ) є прямою
лiнiєю, тому для побудови графiка знайдемо 2 точки. Першою точкою
є A(0,∆Hр-цiї) – точка перетину шуканої прямої з вiссю ∆G.

Другою важливою точкою на графiку є мiсце перетину вiсi T : у
цiй точцi ∆G◦р-цiї = 0. Точка подiляє пряму на двi частини: в областi
температур, де ∆G◦р-цiї < 0 довiльний перебiг реакцiї можливий, а в
областi з ∆G◦р-цiї > 0 реакцiя довiльно вiдбуватися не може. Темпера-
туру, що вiдповiдає точцi B(Tр, 0) знаходять за формулою

Tр = ∆Hр-цiї/∆Sр-цiї,

i цю температуру називають рiвноважною, адже у цiй точцi перебiг
реакцiї у прямому чи зворотньому напрямку є однаково ймовiрним.
Аналiзувати графiк залежностi слiд для позитивних температур, адже
при T < 0 залежнiсть не має фiзичного сенсу.

Iснує 4 варiанти розташування графiку ∆G◦р-цiї = f(T ) i вони
представленi на рис. 5.6.

Для залежностi 1 реакцiя вiдбувається лише при T > T1, тоб-
то за температури, вище рiвноважної. Прикладами таких реакцiй є
металургiйнi процеси, що вiдбуваються при нагрiваннi. У випадку 2
реакцiя не вiдбувається за будь-яких температур: довiльний перебiг
подiбної реакцiї неможливий. Реакцiя, яка описується прямою 3 мо-
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Рисунок 5.6 – Можливi види залежностi ∆G◦р-цiї = f(T )

же вiдбуватися за будь-яких температур i до цього типу належать
численнi реакцiї з киснем. Не всi реакцiї вiдбуваються з помiтною
швидкiстю за низьких температур, проте термодинамiка не розглядає
питання швидкостi процесу, а лише питання принципової можливостi
його довiльного перебiгу. Для проведення реакцiї типу 4 температура
повинна бути нижчою, нiж T2. Саме так вдається синтезувати деякi
термiчно нестiйкi (схильнi до розкладу) сполуки, наприклад PbCl4.

Iнодi передбачити можливiсть довiльного перебiгу реакцiї мо-
жна з аналiзу знакiв термодинамiчних функцiй (табл. 5.1): у перших
двох випадках не потрiбно навiть визначати рiвноважну температуру
реакцiї.

Таблиця 5.1 – Вплив знакiв термодинамiчних функцiй на можли-
вiсть довiльного перебiгу реакцiї

∆H◦р-цiї ∆S◦р-цiї ∆G◦р-цiї Можливiсть перебiгу

− + − Реакцiя вiдбувається за будь-яких тем-
ператур (залежнiсть 3 рис. 5.6)

+ − +
Реакцiя не вiдбувається нi за яких тем-
ператур (залежнiсть 2 рис. 5.6)

− − ± Реакцiя довiльно перебiгає при T < Tр
(залежнiсть 4 рис. 5.6)

+ + ± Реакцiя довiльно перебiгає при T > Tр
(залежнiсть 1 рис. 5.6)
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6. Хiмiчна кiнетика
6.1. Вступ

Розгляд основ термодинамiки дає змогу визначати енергетичний
ефект реакцiї i можливiсть її довiльного перебiгу. Проте деталi взаємо-
дiї речовин у реакцiї термодинамiка залишає поза увагою. Механiзм
та швидкiсть реакцiї є предметом вивчення у хiмiчнiй кiнетицi.

Швидкiстю хiмiчної реакцiї називають кiлькiсть одиничних
актiв взаємодiї в одиницю часу в одиницi об’єму (гомогеннi реакцiї) або
на одиницi площi (гетерогеннi реакцiї). Зазвичай акти взаємодiї супро-
воджуються змiною концентрацiй реагуючих речовин, тому швидкiсть
реакцiї можна зв’язати зi змiною концентрацiї певного реагенту:

vA = |dc(A)/dt|.
Швидкiсть реакцiї за рiзними її учасниками може бути рiзною у

випадку, коли стехiометричнi коефiцiєнти при вiдповiдних сполуках
є рiзними. Визначення швидкостi спирається на математичне поня-
ття про похiдну, розширене фiзичним змiстом: це похiдна за часом.
Фiзика використовує похiднi за часом, котрi мають близький змiст.
Наприклад, у кiнематицi швидкiсть – похiдна координати за часом, а у
електродинамiцi сила струму – похiдна заряду за часом. Навiть похiдна
самої швидкостi за часом має фiзичний змiст, адже це – прискорення.

Залежнiсть концентрацiй вихiдних речовин i продуктiв реакцiї
вiд часу для зворотної реакцiї схематично виглядає так, як показано
на рис. 6.1.

ко
нц

ен
тр

ац
iя

час

tg α

t1

вихiднi речовини

продукти реакцiї

Рисунок 6.1 – Залежнiсть концентрацiй учасникiв реакцiї вiд часу

Концентрацiї вихiдних речовин з часом зменшуються, а про-
дуктiв реакцiї – збiльшуються. У певний момент часу концентрацiї
можуть перестати змiнюватися i тодi йдеться про стан хiмiчної рiв-
новаги. Проте вiдсутнiсть змiни концентрацiї не означає вiдсутнiсть
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хiмiчної взаємодiї, адже в основi визначення швидкостi лежить саме
кiлькiсть взаємодiй, а не концентрацiя.

З математики вiдомо, що похiдна – тангенс куту нахилу похiдної
до вiсi x (у нашому випадку – до вiсi часу). Чим бiльшим є кут,
тим вище швидкiсть; значення кута постiйно змiнюється з часом,
окрiм стану хiмiчної рiвноваги. На рисунку показаний цей кут, який
визначений у момент часу t1.

6.2. Закони кiнетики
Кiлькiсть актiв взаємодiї залежить вiд концентрацiї реагуючих

речовин i ця залежнiсть визначається основним постулатом хiмiчної
кiнетики (закон дiючих мас у кiнетицi): при сталiй температурi
швидкiсть хiмiчної реакцiї пропорцiйна добутку концентрацiй реагую-
чих сполук у ступенях їх стехiометричних коефiцiєнтiв. Для реакцiї

aA + bB = lL +mM
швидкiсть, згiдно з вказаним законом, виражається наступним чином:

v = kca(A)cb(B).

Константа швидкостi реакцiї k визначається природою речовин A i
B, температурою та наявнiстю каталiзатора, проте не залежить вiд
концентрацiй речовин.

Це рiвняння описує швидкiсть простих реакцiй у газах i розведе-
них розчинах. Зазвичай реакцiї (навiть простi типу H2 + Cl2 A 2HCl)
вiдбуваються у декiлька стадiй. Якщо цi стадiї вiдбуваються послiдов-
но, то швидкiсть сумарної реакцiї визначається самою повiльною з
послiдовних стадiй, яка має назву лiмiтуючої. Залежнiсть швидкостi
бiльшостi реакцiй вiд концентрацiї кожного компонента найчастiше
визначається експериментально. У такому випадку показник ступе-
ня для концентрацiї певного компонента визначає порядок реакцiї за
даним компонентом. Сума порядкiв реакцiї всiх вихiдних речовин у
кiнетичному рiвняннi визначає порядок реакцiї у цiлому.

Реакцiї подiляють на мономолекулярнi, бiмолекулярнi та три-
молекулярнi у залежностi вiд кiлькостi молекул, що беруть участь в
елементарному актi хiмiчної взаємодiї. Проте визначення молекуляр-
ностi реакцiї виявляється складною кiнетичною проблемою з огляду
на багатостадiйнiсть бiльшостi реакцiй.

Швидкiсть гетерогенних процесiв визначається концентрацiєю
речовин на поверхнi роздiлу. У практичних розрахунках використо-
вують лише об’ємнi концентрацiї, а концентрацiя речовини у твердiй
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фазi не впливає на швидкiсть реакцiї:
CaO(к) + CO2(г) = CaCO3(к), v = kc(CO2).

Зi збiльшенням температури кiлькiсть актiв взаємодiї в одиницю
часу також збiльшується внаслiдок пiдвищення iнтенсивностi теплово-
го руху частинок. На пiдставi дослiдних даних Вант-Гофф показав,
що при збiльшеннi температури на 10 К швидкiсть бiльшостi реакцiй
збiльшується у 2–4 рази (закон Вант-Гоффа):

kT2 = kT1γ
T2−T1

10 ,

де kT2 , kT1 – константи швидкостi реакцiї при температурах T2 i T1, а
γ – температурний коефiцiєнт швидкостi реакцiї. Саме цей коефiцiєнт
вказує у скiльки разiв збiльшується швидкiсть реакцiї при збiльшеннi
температури на кожнi 10 градусiв. Закон Вант-Гоффа використовують
для наближених розрахункiв при низьких значеннях температур та їх
невеликiй рiзницi (не бiльше 60–80 К).

Приклад. При збiльшеннi температури на 20 К швидкiсть реа-
кцiї збiльшилася у 9 разiв. Чому дорiвнює температурний коефiцiєнт
швидкостi реакцiї?

Дано: Розв’язання:
T2 − T1 = 20
vT2

vT1

= 9

γ−?

γ2 = 9⇒ γ = 3.
У загальному випадку потрiбне логарифмування:
lg
vT2

vT1

= lg γ
∆T
10 , lg γ = 10

20 lg 9 = 0,477.

γ = 100,477 = 3.

Функцiональна залежнiсть константи швидкостi реакцiї вiд тем-
ператури була встановлена Арренiусом (1889): k = A · exp(−Eа/RT ).
Особливе значення у цьому рiвняннi має параметр Eа, котрий нази-
вають енергiєю активацiї реакцiї. Фiзичний змiст цього параметра
можна зрозумiти з аналiзу змiни ентальпiї системи за час перебiгу
реакцiї (рис. 6.2).

Для утворення з вихiдних речовин A i B продуктiв C i D потрi-
бно, щоб частинки A i B зустрiлись в однiй точцi простору. Проте,
перед утворенням продуктiв реакцiї з вихiдних речовин завжди утво-
рюється нестiйка сполука A . . .B, яку називають активованим компле-
ксом. Утворення цього комплексу потребує енергетичних витрат, котрi
вiдповiдають енергiї активацiї Eа. Розклад активованого комплексу
призводить до появи продуктiв реакцiї C i D. Рiзниця мiж сумарною
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Рисунок 6.2 – Змiна ентальпiї системи пiд час перебiгу ендотермiчної
(лiворуч) та екзотермiчної (праворуч) реакцiї

енергiєю вихiдних речовин A i B, а також продуктiв C i D складає
тепловий ефект реакцiї.

Енергiя активацiї для рiзних реакцiй змiнюється у широких
межах вiд декiлькох одиниць у реакцiї мiж iонами у розчинi

Ba2+ + SO2−
4 = BaSO4, Eа ≈ 0

до сотень кiлоджоулiв на моль у газофазних реакцiях
H2 + I2 = 2HI, Eа = 165,5.

Наявнiсть такого бар’єру виступає причиною, через яку деякi
реакцiї з ∆G < 0 не вiдбуваються на практицi (реакцiя мiж H2 i O2

починається при 700 °C).

З рiвняння Арренiуса витiкає, що ln k = − Ea
RT + lnA або

lg
kT2

kT1

=
Ea

2, 3R

(
1

T1
− 1

T2

)
,

тобто з температурної залежностi константи швидкостi можна встано-
вити енергiю активацiї реакцiї.

Приклад. Константа швидкостi реакцiї (першого порядку) збiль-
шилася на 6% при змiнi температури з 27 до 28 °C. Визначне енергiя
активацiї даної реакцiї.

Розв’язання вiдбувається за наведеною вище формулою. Слiд
лише перевести температуру у кельвiни, а також взяти до уваги той
факт, що збiльшення константи швидкостi на 6% можна описати
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виразом k2 = 1,06k1. Тодi маємо

lg 1,06 =
Ea

2, 303 · 8,314

(
1

300
− 1

301

)
,

Ea ≈ 43750 Дж/моль = 43,8 кДж/моль.
Крiм теплової енергiї на швидкiсть реакцiї можуть впливати

також iншi види енергiї: електрична, випромiнення i т.п. Добре вiдомо,
що реакцiї з газоподiбним хлором вiдбуваються при ультрафiолетовому
опромiненнi вихiдних речовин, що викликає активацiю молекул Cl2
(їх розклад на атоми).

6.3. Хiмiчна рiвновага
Пiсля початку реакцiї концентрацiї реагуючих речовин можуть

припинити змiнюватися через двi причини. По-перше, концентрацiя
однiєї з речовин може впасти до нуля. Це означає, що речовина повнi-
стю прореагувала i вiдповiдна реакцiя є незворотною:

2N2O A 2N2 + O2.

Другою причиною виступає збiльшення швидкостi зворотної
реакцiї пiд час перебiгу прямої. Адже утворення продуктiв прямої
реакцiї сприяє перебiгу реакцiї у зворотному напрямку, де цi речовини є
вихiдними. Бiльшiсть реакцiй виявляються зворотними, тобто можуть
вiдбуватися у двох напрямках, залежно вiд умов:

COCl2 � CO + Cl2.

Хiмiчною рiвновагою у кiнетичному сенсi називають стан, в
якому швидкiсть прямої реакцiї дорiвнює швидкостi зворотної реакцiї:

vпр = vзв.

У термодинамiчному сенсi цей стан вiдповiдає умовi ∆G◦р-цiї = 0.
Для реакцiї загального вигляду

aA + bB = lL +mM
швидкостi прямої (v1) i зворотної (v2) реакцiй вiдповiдно до закону
дiючих мас виражаються кiнетичними рiвняннями:

v1 = k1c
a(A)cb(B),

v2 = k2c
l(L)cm(M).

У станi хiмiчної рiвноваги швидкостi прямої та зворотної реакцiй
однаковi (v1 = v2), тому можна прирiвняти i правi частини виразiв
швидкостей:

k1c
a(A)cb(B) = k2c

l(L)cm(M),
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k1

k2
=
c(L)lc(M)m

c(A)ac(B)b
.

При данiй температурi константи швидкостi прямої k1 i зворотної k2

реакцiй є величинами сталими, тому їх вiдношення k1/k2 теж стала
величина:

Kc =
k1

k2
=

[L]l[M]m

[A]a[B]b
.

ВеличинуKc називають константою рiвноваги. Як i константа
швидкостi, вона залежить вiд температури i природи реагентiв, але не
залежить вiд концентрацiй. Константа демонструє як у станi рiвноваги
концентрацiї продуктiв та вихiдних речовин пов’язанi мiж собою. При
цьому концентрацiї речовин у станi рiвноваги називають рiвноважними
i часто їх позначають квадратними дужками:

cрiвн(A) ≡ [A].

Kc є мiрою перетворення вихiдних речовин у продукти реакцiї:
чим бiльше значення константи, тим повнiше перетворюються вихiднi
речовини у продукти.

Якщо реакцiя вiдбувається за участю газiв, рiвноважнi концен-
трацiї можна замiнити рiвноважними парцiальними тисками:

Kp =
pc(C)pd(D)

pa(A)pb(B)
.

Зв’язок мiж концентрацiєю i тиском випливає з рiвняння Менде-
лєєва-Клапейрона: p = cRT , тому

Kp = Kc(RT )∆n,

де ∆n – змiна кiлькостi молей газiв пiд час перебiгу реакцiї.
Iснує зв’язок мiж константами рiвноваги i термодинамiчними

функцiями:

∆Gр-цiї = −RT lnKp (p, T = const),
∆Fр-цiї = −RT lnKc (V, T = const, F = U − TS).

Константи рiвноваги можна використовувати практично для
будь-яких процесiв. Незворотнi реакцiї мають Kc =∞, а реакцiї, котрi
не вiдбуваються зовсiм, характеризуються Kc = 0. Для реакцiй у
розчинах без участi газiв Kc = Kp i на практицi використовують саме
концентрацiйну константу. Значення константи можна одержати з
використанням ∆Gр-цiї.

Температурна залежнiсть константи рiвноваги може бути вико-
ристана для визначення ∆Hр-цiї реакцiї. Спираючись на два вирази
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для ∆Gр-цiї можна записати:
∆Hр-цiї − T∆Sр-цiї = −RT lnK, або

lnK =

(
∆Sр-цiї
R

)
−
(

∆Hр-цiї

RT

)
.

Залежнiсть lnK вiд зворотної температури 1/T є лiнiйною, тодi
за нахилом прямої можна визначити ∆Hр-цiї. При цьому точнiсть
розрахунку можна пiдвищити шляхом побудови прямої не по двом, а
по бiльшiй кiлькостi експериментальних точок.

Хiмiчна рiвновага є динамiчним процесом, тому взаємодiя у си-
стемi не припиняється, а лише швидкостi прямої i зворотної реакцiй
компенсують одна одну. Стан рiвноваги є найбiльш стiйкими для зада-
них зовнiшнiх умов (P , T ). Змiна цих умов виводить систему зi стану
рiвноваги, при цьому поведiнка системи визначається принципом
Ле-Шател’є (1884). Цей принцип одним iз рiзних способiв можна
сформулювати так: якщо на рiвноважну систему чинять зовнiшнiй
вплив, рiвновага змiщується у напрямку перебiгу тiєї реакцiї (прямої
чи зворотної), котра зменшує зовнiшнiй вплив. Найбiльше практичне
використання мають наслiдки з принципу Ле-Шател’є:

1. Пiдвищення температури змiщує рiвновагу у бiк перебiгу ендо-
термiчної реакцiї (вiдповiдно зниження – у бiк перебiгу екзотермiчної
реакцiї).

2. Пiдвищення тиску змiщує рiвновагу у бiк зменшення кiлькостi
газоподiбних речовин (у реакцiї 2SO2 + O2 � 2SO3 – праворуч). Якщо
кiлькiсть газоподiбних речовин у реакцiї не змiнюється, змiна тиску
не впливатиме на стан рiвноваги.

3. Пiдвищення концентрацiї однiєї з вихiдних речовин змiщує
рiвновагу у бiк утворення продуктiв реакцiї, а зниження концентрацiї
вихiдної речовини змiщує рiвновагу у зворотнiй бiк. Те саме вiдно-
ситься i до продуктiв реакцiї: пiдвищення їх концентрацiї змiщує
рiвновагу у бiк вихiдних речовин, а зниження – у бiк продуктiв ре-
акцiї. На стан рiвноваги (так само, як i на швидкiсть реакцiї) не
впливають концентрацiї речовин у твердiй фазi.

Практичне застосування наслiдкiв з принципу Ле-Шател’є роз-
глянемо на прикладi реакцiї синтезу амонiаку. Синтез NH3 проводять
за реакцiєю:

1/2N2(г) + 3/2H2(г) � NH3(г), ∆H◦ = −46,2 кДж.
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У вiдповiдностi до принципу Ле-Шател’є реакцiя вiдбувається
при пiдвищенному тиску 107 − 108 Па (найчастiше – 350 атмосфер),
адже кiлькiсть газiв у реакцiї синтезу зменшується. Проте температуру
у синтезi пiдтримують на рiвнi 450−500 °C. На перший погляд темпера-
туру слiд було б зменшувати, проте зниження температури призводить
до суттєвого сповiльнення реакцiї. Тому температуру збiльшують, i
хоча це зменшує вихiд продукту реакцiї, проте реакцiя вiдбувається
швидше! З реакцiйної зони амонiак видаляють охолодженням: серед
усiх учасникiв реакцiї вiн першим переходить у рiдкий стан i вiддi-
ляється вiд решти сумiшi. Крiм того, велику роль у реакцiї синтезу
амонiаку вiдiграє каталiзатор.

6.4. Каталiз та механiзм реакцiї
Каталiзатор – речовина, котра значно пiдвищує швидкiсть реа-

кцiї, проте у результатi реакцiї залишається без кiлькiсних змiн. Ката-
лiзатори беруть участь в утвореннi перехiдних активованих комплексiв
i комплекс за участю каталiзатора потребує менших енергетичних ви-
трат, нiж без каталiзатора. Сучаснi реакцiї у промисловостi на 95 % є
каталiтичними. Речовина, яка уповiльнює швидкiсть хiмiчних проце-
сiв, називається iнгiбiтором. Механiзм дiї iнгiбiторiв є аналогiчним
дiї каталiзаторiв – участь у промiжних стадiях процесу, наслiдком
чого є зниження числа активних молекул реагенту, якi забезпечують
перебiг реакцiї.

Дiя каталiзаторiв пiдпорядковується певним закономiрностям.
1. Каталiзатори не змiнюють ∆Hр-цiї або ∆Gр-цiї.
2. Дiя каталiзаторiв змiнює механiзм реакцiї, проте не початко-

вий або кiнцевий стан. Тому пошук ефективного каталiзатора зводи-
ться до пошуку найкоротшого (простiшого) шляху мiж двома станами
системи.

3. Каталiзатори однаково пришвидшують пряму та зворотну
реакцiї, отже вони не змiнюють стан рiвноваги, а лише прискорюють
перехiд у цей стан.

4. Селективнiсть дiї каталiзаторiв полягає у тому, що на рiзнi
реакцiї каталiтичний вплив виявляють рiзнi речовини. Це ускладнює
побудову єдиної теорiї каталiзу. Сьогоднi неможливо передбачити на
100 % каталiтичну активнiсть речовини у певнiй реакцiї.

За своїм агрегатним станом каталiзатори бувають твердими,
рiдкими i газоподiбними, тому каталiтичнi процеси подiляються на
гомогеннi i гетерогеннi.
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При гомогенному каталiзi всi реагуючi речовини утворюють з
каталiзатором одну фазу (газоподiбну або рiдку). Механiзм гомогенно-
го каталiзу пояснюється на основi промiжних сполук, якi каталiзатор
утворює з реагентами. Це сприяє зменшенню енергiї активацiї.

При гетерогенному каталiзi реагенти i каталiзатори перебува-
ють у рiзних фазах i мають межу подiлу. Як правило, гетерогенними
є твердi каталiзатори, на поверхнi яких реагують газоподiбнi речови-
ни. Сумарна швидкiсть перетворення на гетерогенному каталiзаторi
залежить вiд площини його поверхнi, тому зазвичай використовують
каталiзатори з розвиненою поверхнею або наносять їх тонким шаром
на пористий носiй (активоване вугiлля, силiкагель тощо). Реакцiя у
присутностi гетерогенного каталiзатора проходить поетапно: споча-
тку на активних центрах поверхнi послiдовно адсорбуються реагенти,
пiсля чого мiж ними вiдбувається власно хiмiчна взаємодiя i утворю-
ється продукт. Наступним етапом є десорбцiя продукту з поверхнi
каталiзатору i виведення його з реакцiйного середовища.

Як було зазначено, дiя каталiзаторiв впливає на механiзм пе-
ребiгу реакцiї. Пiд механiзмом реакцiї розумiють детальний опис
перетворення реагентiв у продукти. Для усiх частинок (вихiдних,
перехiдних та продуктiв) такий опис повинен включати:

• будову або порядок зв’язку атомiв у частинках;
• геометрiю – деталi взаємного розташування атомiв у просторi;
• енергетичнi ефекти усiх стадiй перетворення вихiдних речовин

у продукти.
У якостi прикладу розглянемо опис двох механiзмiв схожих

реакцiй замiщення. Першим є механiзм реакцiї бiмолекулярного ну-
клеофiльного замiщення SN2 (рис. 6.3).
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Рисунок 6.3 – Механiзм бiмолекулярної реакцiї замiщення (X – галоген)

На першому етапi атом C атакується нуклеофiлом Y (наприклад
– гiдроксид-iоном OH−), проте одночасно передає пару електронiв
атому X (валентнiсть C не може перевищувати 4!) i X перетворюється
на анiон. Геометричною особливiстю цього механiзму є те, що атоми
Y та X лежать уздовж прямої лiнiї по рiзнi боки C.
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Механiзм змiнюється, коли атом C оточений об’ємними замi-
сниками R (наприклад, R – алкiльна група CH3). У такому випадку
замiсники R заважають пiдходу нуклеофiла для атаки атома C i
перетворення описують механiзмом SN1 (рис. 6.4).
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Рисунок 6.4 – Механiзм мономолекулярної реакцiї замiщення

Спочатку з вихiдної сполуки повiльно утворюється карбкатiон
i анiон галогену. Далi нуклеофiл швидко взаємодiє з карбкатiоном i
замiсник Y займає мiсце атома галогену. Тому, на вiдмiну вiд механiзму
SN2, стереохiмiчна iнверсiя продукту не вiдбувається.
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7. Властивостi води та водопiдготовка
Вода є дуже важливою сполукою для людини як через свою

розповсюдженiсть, так i через набiр унiкальних властивостей. Прига-
даємо, що бiльше 70% земної поверхнi вкрито водою; на гiдросферу
(водну оболонку Землi) її припадає аж 1,385 млрд. км3. Проте бiльша
частина води входить до складу океанiв та морiв (1,338 млрд. км3) i
цю воду людина переважно не може використовувати у своїй госпо-
дарськiй дiяльностi. Ще 24 млн. км3 знаходяться у виглядi криги i
лише до 0,2 млн. км3 становить прiсна вода рiк, озер i болот.

Проте технологiчнi потреби саме у прiснiй водi достатньо високi.
Ось лише деякi приблизнi данi:

• на виробництво 1 т цукру витрачається 100 м3 води;
• 200 м3 води потрiбно на виробництво 1 т паперу;
• при виробництвi алюмiнiю на кожну тону метала припадає

1000 м3 води.
Добова потреба людини становить 500 л, причому для пиття з

цього об’єму витрачається приблизно 0,5% (2,5 л). Отже, з наведе-
них даних стає зрозумiлим, що ефективне використання та економiя
наявних водних ресурсiв – актуальна технiчна проблема.

7.1. Фiзичнi властивостi води
Молекула води має кутову будову (рис. 7.1). Через значну рiзни-

цю електронегативностей атомiв оксигену та гiдрогену ця молекула
сильно полярна. Це робить воду добрим розчинником багатьох поляр-
них сполук (як неорганiчних, так i органiчних), враховуючи той факт,
що за стандартних умов вода є рiдиною.

O

HH
104,45◦

95,84 пм

Рисунок 7.1 – Будова молекули H2O

За рахунок водневих зв’язкiв асоцiйованi (зв’язанi) молекули
H2O утворюють ажурнi просторовi структури. У порожнечах подiбних
структур можуть розмiщуватися йони i молекули вiдповiдних розмi-
рiв з утворенням сполук включення – клатратiв (рис. 7.2). Дуже
красивi структури вода утворює у снiжинках; взимку цi структури
можна дослiджувати навiть неозброєним оком. Водневi зв’язки вiд-
повiдають i за аномальнi властивостi води, що розглядаються згодом.
Ефект «пам’ятi» води або «структурована» вода свого часу були пре-
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дметом гарячих дискусiй, проте зараз подiбнi обговорення вiдносять
до ненаукових.

а б
Рисунок 7.2 – Приблизна структура асоцiату молекул H2O (а) та

структура клатрату неону у водi (б )

Серед аномальних фiзичних властивостей води назвемо лише
декiлька.

• Вода має найвищу теплоємнiсть (пiсля NH3), тому її вико-
ристовують як теплоносiй, адже незначна змiна температури води
супроводжується поглинанням (або видiленням) великої кiлькостi
енергiї.

• Високi теплоти плавлення i випаровування води дозволяють
пiдтримувати тепловий баланс у природi та на виробництвi. Саме випа-
ровування води з поверхнi шкiри людини дозволяє уникати перегрiву
тiла у спеку.

• Найвища (пiсля HCN) дiелектрична проникнiсть води (80)
має наслiдком високу розчинну здатнiсть. Сполуки з сильно полярним
та йонним типом зв’язку серед усiх розчинникiв краще розчиняються
саме у водi. З огляду на розповсюдженiсть води можна вважати цю
сполуку найбiльш вживаним розчинником на Землi.

• Аномально висока температура плавлення та кипiння, у по-
рiвняннi з бiнарними сполуками гiдрогену та p-елементiв 12 групи
(рис. 7.3), робить воду рiдиною за звичайних умов бiльшостi клiмати-
чних поясiв Землi. За вiдсутностi водневих зв’язкiв вода повинна була
б кипiти i плавитись приблизно за −80 та −120 °C, вiдповiдно. Саме
рiдка вода є одним з чинникiв iснування життя на нашiй планетi, адже
функцiонування клiтин вiдбувається у середовищi водних розчинiв.
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Рисунок 7.3 – Залежнiсть температури плавлення (нижня лiнiя) та кипiння
(верхня лiнiя) у ряду однотипних сполук H2Е

Корисну iнформацiю можна одержати з аналiзу фазової дiаграми
води (рис. 7.4). Подiбнi дiаграми стану речовини використовують для
визначення умов iснування рiзних фаз. За високого тиску i низьких
температур вода iснує у виглядi твердої фази – криги – i це вiдповiдає
областi AOB на дiаграмi. Низький тиск та висока температура є
умовами iснування води у станi пари (область AOС). Лiнiї AO, BO, CO
на дiаграмi вiдповiдають двохфазним рiвновагам. У системi одночасно
iснує тверда та рiдка фаза за умов, що вiдповiдають лiнiї BO. Лiнiя AO
вiдповiдає наявностi одночасно твердої та газоподiбної фази, а лiнiя
CO – спiвiснуванню рiдини та пари. На дiаграмi присутня єдина точка,
за умов якої одночасно спiвiснують три фази. Це так звана потрiйна
точка О з температурою 273 К i тиском 610 Па. Змiна будь-якого
параметру потрiйної точки призведе до зникнення як мiнiмум однiєї з
трьох спiвiснуючих фаз.

Особливiстю дiаграми саме води є нахил лiнiї BO: ця лiнiя утво-
рює тупий кут з вiссю температур, тодi як для бiльшостi iнших речовин
кут є гострим. Подiбна поведiнка пояснюється особливiстю будови
води: густина криги менша, нiж у рiдини. Серед важливих наслiдкiв
цiєї особливостi води назвемо такi:
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Рисунок 7.4 – Дiаграма стану води як функцiя температури i тиску

• крига розриває ємностi при замерзаннi рiдкої води внаслiдок
збiльшення об’єму (зменшення густини);

• водойми не промерзають до дна навiть у сильнi морози, адже
крига плаває на поверхнi рiдкої води i перешкоджає її подальшому
охолодженню;

Окремо видiлимо здатнiсть води до переохолодження та перегрi-
вання. Остання особливiсть води є причиною iснування такого при-
родного явища, як гейзери. У технiцi ж вибухове кипiння перегрiтої
води може призвести до руйнування обладнання.

З огляду на невелику молярну масу води (18 г/моль) iзотопний
склад молекули суттєво впливає на властивостi сполуки. Вiдомо 3
iзотопи гiдрогену – протiй (11H), дейтерiй (21H або D) та тритiй (31H
або T), що з урахуванням 6 iзотопiв 14−19

8O дає 36 видiв молекули
H2O. Найбiльш розповсюдженою є молекула 1H2

16O (99,73%), проте
технiчне значення мають також важка вода D2O та надважка вода
T2O.

Природний вмiст важкої води не дуже високий (≈ 5 · 10−5%),
але вона помiтно вiдрiзняється за властивостями вiд звичайної води.
Температури плавлення та кипiння D2O вищi за вiдповiднi характе-
ристики H2O (tпл(D2O) = 3,8 °C, tкип(D2O) = 101,43 °C), тому важка
вода накопичується у системах з iнтенсивним випаровуванням та в
електролiзних ваннах одержання водню (основне сучасне джерело
важкої води).
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У важкiй водi розчиннiсть бiльшостi сполук зменшена, порiвняно
зi звичайною водою. Наприклад, розчиннiсть KCl у D2O на 88%
менше, нiж у H2O. У D2O помiтно сповiльнюються хiмiчнi та бiологiчнi
процеси.

Якщо важка вода не є радiоактивною, то T2O i розчиненi у
нiй сполуки пiддаються радiолiзу – розкладанню сполук пiд впливом
iонiзуючого випромiнення. Природний вмiст тритiю є слiдовим, адже
перiод напiврозкладу тритiю становить 12,3 роки. Тому основним
джерелом цього iзотопу є штучний синтез у реакторах (до 10 кг/рiк):

6
3Li + n = 3

1H + 4
2He.

Використання тритiєвої води обмежене виключно термоядерними
реакцiями.

7.2. Хiмiчна поведiнка води
Вода – хiмiчно доволi iнертна iнертна та термодинамiчно стiйка

сполука. Стандартна ентальпiя утворення рiдкої води та пари дорiвнює
−285,8 та −241,8 кДж/моль вiдповiдно. Вона починає розкладатися
за схемою 2H2O = 2H2 + O2 при t > 1000 °C, проте навiть при 3000 °C
розкладається ≈ 10%. Вiдомою реакцiєю води є взаємодiя з активними
металами, наприклад:

Ca + 2H2O = Ca(OH)2 + H2.

У цiй реакцiї вода виявляє властивостi окисника. Як окисник
вода може виступати i по вiдношенню до iнших сильних вiдновникiв:

2CrSO4 + 2H2O = H2 + 2CrOHSO4.

Ще помiтнiше вода виявляє окиснi властивостi за високих температур
у виглядi пари. Промислово значущими є реакцiї конверсiї вугiлля та
метану з утворенням синтез-газу (водневого газу) – цiнного енергоносiя
та вихiдної сировини для хiмiчної промисловостi:

C + H2O
>1000 °C
−−−−−−A CO + H2,

CH4 + H2O
800 °C, Ni
−−−−−−−A CO + 3H2.

Свої вiдновнi властивостi вода виявляє у присутностi сильних
окисникiв:

4KMnO4 + 2H2O = 4MnO2 + 4KOH + 3O2.

Молекули води можуть вступати у реакцiю сполучення з пев-
ними класами сполук; такi реакцiї називають реакцiями гiдратацiї.
Зокрема оксиди приєднують молекулу води з утворенням вiдповiдних
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гiдроксидiв:
SO3 + H2O = H2SO4,

CaO + H2O = Ca(OH)2.
В органiчнiй хiмiї реакцiї гiдратацiї також добре вiдомi. Наприклад,
гiдратацiя етину призводить до утворення етаналю (реакцiя Кучерова):

C2H2 + H2O = CH3COH.

Iншим важливим типом реакцiй за участю води є обмiннi ре-
акцiї гiдролiзу, що детально розглядатимуться окремо. Як правило,
продукти гiдролiзу iснують лише у розчинi, проте iнодi їх можна
видiлити:

BiCl3 + H2O = BiOCl + 2HCl.

Численнi сполуки розчиняються у водi без специфiчної реакцiї:
видалення води з такої системи (наприклад – випаровуванням) супро-
воджується одержанням вихiдної розчиненої сполуки.

Особливий клас сполук складають так званi кристалогiдрати:
солi, що мiстять хiмiчно зв’язану воду. Наприклад, кристалогiдратом
купрум (II) сульфату є мiдний купорос – сполука складу CuSO4 ·5H2O.
Якщо безводна сiль CuSO4 має сiре забарвлення, то забарвлення кри-
сталогiдрату є блакитним. Проте рiзниця у властивостях не вичер-
пується забарвленням. Багато безводних солей, яким вiдповiдають
кристалогiдрати, здатнi поглинати воду навiть з повiтря (гiгроскопi-
чнiсть). Так, кальцiй хлорид використовують для осушення газiв тому
що безводна сiль жадiбно вiдбирає майже всю водяну пару з повiтря,
перетворюючись на CaCl2 · 6H2O. Iншими вiдомими i широковжива-
ними кристалогiдратами є сульфати кальцiю складу CaSO4 · 1,5H2O
(алебастр) i CaSO4 · 2H2O (гiпс).

7.3. Характеристики води

Природнi води описують рядом характеристик, кiлькiсть яких
варiюється залежно вiд галузi використання води. Перелiчимо лише
деякi з характеристик, а саме тi, що використовують у пiдготовцi
води для побутового використання. Вмiст грубодисперсних домiшок у
водi (пiсок, глина i т.п.) характеризує наявнiсть частинок, що з часом
довiльно осiдають з води. Вода набуває колiр за наявностi забарвле-
них сполук, адже сама вода не має специфiчного забарвлення. Смак
та запах води використовують переважно у харчовiй промисловостi
та побутi. Чиста вода не має анi запаху, анi смаку i найвiдомiшим
прикладом такої води є дистилят. Окиснюванiсть води вказує на
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наявнiсть домiшок, якi виступають вiдновниками у реакцiях з сильни-
ми окисниками (як правило – KMnO4). Кислотнiсть (або лужнiсть)
з’являється у води у присутностi вiдповiдних розчинених сполук. До
речi, кислотнiсть води впливає також i на її смак, адже людина має
вiдповiднi смаковi рецептори, що розпiзнають саме кислий смак. За
загальним вмiстом солей воду класифiкують наступним чином:

• до 0,1% – прiсна вода;
• до 0,1− 5% – мiнералiзована вода;
• бiльше 5% – розсiл.
Сухий залишок визначається вмiстом домiшок, якi залишаються

пiсля випаровування води i ця характеристика може суттєво вiдрi-
знятися вiд загального вмiсту солей: деякi солi при випаровуваннi
розчину також переходять у газоподiбний стан:

NH4HCO3

t
−A NH3 + CO2 + H2O .

Так само при випарюваннi розчину у газоподiбний стан переходять
розчиненi HCl, CO2 та деякi iншi сполуки.

Пiдвищення якостi води за перелiченими вище ознаками досяга-
ють за допомогою рiзних методiв очищення. Доволi великорозмiрнi до-
мiшки вiддiляють за допомогою сит. Меншi за розмiрами гетерогеннi
домiшки вiддiляють седиментацiєю (вiдстоюванням) або фiльтру-
ванням. Як правило, фiльтрування доповнює седиментацiю i може
виконуватися крiзь шар пiску або активованого вугiлля. За допомогою
аерування (насичення газами) видаляють леткi домiшки. Якщо замiсть
повiтря крiзь розчин пропускати азот, то з часом вдається видалити
з розчину кисень – це використовують для захисту обладнання вiд
корозiї (див. роздiл 14) або для збереження у розчинi сполук, що легко
окиснюються. Дистильована вода очищена перегонкою, тому мiстить
мiнiмальну кiлькiсть домiшок (переважно газiв), проте її одержання є
енергетично затратним процесом i використовують дистильовану воду
переважно у лабораторiях.

7.4. Твердiсть води
Серед рiзних характеристик, якi використовують для опису як

природної, так i технiчної води, особливе мiсце посiдає твердiсть. Твер-
дiсть води – показник, що визначає вмiст iонiв-накипоутворювачiв
(Ca2+, Mg2+ – E2+) у водi. За визначенням загальна твердiсть (Tзаг) є
сумою молярних концентрацiй еквiвалентiв iонiв магнiю i кальцiю:

Tзаг = cекв(Mg2+) + cекв(Ca2+).
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Через сталий фактор еквiвалентностi цих iонiв (fекв(E2+) = 1/2)
використовують й iншу форму запису виразу для загальної твердостi:

Tзаг = c(1/2Ca2+) + c(1/2Mg2+).

Як правило, для прiсної води вмiст iонiв E2+ становить мiлiмолi
на лiтр або молi на метр кубiчний. Тому саме у цих одиницях вимiрю-
ють твердiсть води. За значенням Tзаг воду класифiкують наступним
чином:

• менше 4 моль/м3 – м’яка;
• 4− 8 моль/м3 – середньої жорсткостi;
• 8− 12 моль/м3 – жорстка;
• бiльше 12 моль/м3 – дуже жорстка.
Вказанi межi можуть помiтно варiюватися у рiзних джерелах,

тому їх можна вважати орiєнтовними. Якi проблеми створює висока
твердiсть? Численнi солi Е2+ нерозчиннi – при додаваннi у тверду
воду рiзних реагентiв можуть випадати осади, не передбаченi умовами
технологiчних процесiв. Прикладом подiбного роду є мило, що погано
милиться у твердiй водi, а також утворення накипу при використаннi
нагрiтої твердої води (рис. 7.5). Остання проблема пов’язана з тим, що
двi солi – Mg(HCO3)2 i Ca(HCO3)2 – утворюють осад при нагрiваннi
води:

Е(HCO3)2

t
−A ЕCO3 + H2O + CO2.

а б
Рисунок 7.5 – Розчинення мила у м’якiй та твердiй водi (а) та наслiдки

нагрiвання твердої води (б )

Саме через особливу поведiнку гiдрокарбонатiв магнiю i кальцiю
загальну твердiсть подiляють на двi складовi: Tзаг = TК + TНК.

• Карбонатна твердiсть (TК) визначається вмiстом розчинних
гiдрокарбонатiв Е(HCO3)2, тобто TК = cекв(Е(HCO3)2)
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• Некарбонатна твердiсть (TНК) вiдповiдає вмiсту усiх iнших
солей iонiв-накипоутворювачiв ЕCl2, ЕSO4, Е(NO3)2 i т.п.

Зниження твердостi води виявляється важливою задачею як у
побутi (прання, одержання питної води), так i у технологiї. Далi роз-
глянемо основнi методи усунення твердостi води, якi сьогоднi широко
використовують на практицi.

Вапняковий метод полягає у додаваннi Ca(OH)2. При цьому в
осад випадають карбонати кальцiю та магнiю, а також магнiй гiдро-
ксид, що розчиняється набагато гiрше, нiж кальцiй гiдроксид:

CO2 + Ca(OH)2 = CaCO3 + H2O,

Ca(HCO3)2 + Ca(OH)2 = 2CaCO3 + 2H2O,
Mg(HCO3)2 + 2Ca(OH)2 = Mg(OH)2 + 2CaCO3 + 2H2O,

MgCl2 + Ca(OH)2 = Mg(OH)2 + CaCl2,
MgSO4 + Ca(OH)2 = Mg(OH)2 + CaSO4.

Вапняковий метод дозволяє позбутися розчиненого вуглекислого газу,
солей карбонатної твердостi, а також солей магнiю, що визначають
некарбонатну твердiсть.

Вапняково-содовий метод покращує попереднiй метод через до-
давання соди Na2CO3 пiсля вапна. Це дозволяє додатково осадити
iони кальцiю через нижчу розчиннiсть CaCO3, порiвняно з Ca(OH)2

та розчинними солями кальцiю:
CaCl2 + Na2CO3 = CaCO3 + 2NaCl,

CaSO4 + Na2CO3 = CaCO3 + Na2SO4.

Ще бiльш глибоке пом’якшення досягається у промисловостi
їдконатровим методом: при додаваннi NaOH руйнуються гiдрокар-
бонати Е2+ i в осад випадають як карбонати магнiю i кальцiю, так
i Mg(OH)2. Особливо ефективним їдконатровий метод є для води з
високою карбонатною твердiстю:

Ca(HCO3)2 + 2NaOH = Na2CO3 + CaCO3 + 2H2O,

Mg(HCO3)2 + 4NaOH = 2Na2CO3 + Mg(OH)2 + 2H2O.

Одним з кращих реагентiв для усунення твердостi води є Na3PO4,
використання якого лежить в основi фосфатного методу. Фосфати
Е2+ мають дуже низьку розчиннiсть, тому суттєве пом’якшення води
вiдбувається при невеликих витратах реактиву. Проте поява фосфатiв
у водi може спричинити негативнi побiчнi наслiдки, як то бурхливий
розвиток деяких мiкроорганiзмiв та водоростей.
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Комплексоутворення використовують для пом’якшення неве-
ликих об’ємiв води. У цьому методi йони Е2+ зв’язуються у стiйкi
комплекси (див. роздiл 10), пiсля чого утворення осадiв бiльшостi
солей кальцiю i магнiю вже не спостерiгається. У промисловостi в
якостi реагентiв використовують цеолiти, у лабораторiї та побутi –
натрiй етилендiамiнтетраацетат (трилон Б).

Термiчний метод ґрунтується на реакцiї розкладання гiдрокар-
бонатiв, тому використовують цей метод виключно для води з високою
карбонатною твердiстю:

Е(HCO3)2

t
−A ЕCO3 + CO2 + H2O.

Дуже глибокого пом’якшення води досягають у йонообмiнному
методi. Цей метод спирається на використання iонiтiв – високомо-
лекулярних нерозчинних сполук з полярними групами, здатними до
йонного обмiну. Внаслiдок обмiну йони Е2+ з води переходять до
складу iонiту, а йони Na+ в еквiвалентнiй кiлькостi переходять з iо-
нiту до розчину. Перевагою цього методу є, мiж iншим, можливiсть
вiдновити iонит пiсля пом’якшення води для подальшого повторного
використання.

Метод зворотнього осмосу полягає у продавлюваннi води пiд
тиском крiзь мембрану, що є проникною для води та непроникною
для розчинених речовин. Саме цей метод є найбiльш перспективним
не лише при пом’якшеннi, а й при очищеннi води. Найбiльшого ефе-
кту вдається досягти при комбiнуваннi зворотнього осмосу з iншими
методами водопiдготовки.
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8. Загальнi властивостi розчинiв

8.1. Вступ

Пiсля вивчення загальних закономiрностей перебiгу реакцiй (тер-
модинамiка i кiнетика) необхiдно перейти до розгляду особливостей
перебiгу реакцiй у реальних умовах. Зазначимо, що всi реакцiї можна
роздiлити на двi великi групи. У реакцiях першого типу взаємодiя вiд-
бувається безпосередньо мiж тими сполуками, котрi вказанi у рiвняннi
реакцiї:

CO + Cl2 = COCl2.

Проте для реакцiй другого типу передбачається наявнiсть роз-
чинника, а самi реакцiї вiдбуваються у розчинах. Наприклад, у реакцiї

KOH + HCl = KCl + H2O

мається на увазi реакцiя у гомогеннiй системi, однак калiй гiдроксид
є твердою речовиною, а гiдрогенхлорид – газ.

Розчин – гомогенна система змiнного складу, що знаходиться
у станi хiмiчної рiвноваги. До складу розчину завжди входить де-
кiлька (як мiнiмум – двi) сполук, якi хiмiчно не взаємодiють мiж
собою. Компонентами розчину називають чистi речовини, з яких
можна приготувати даний розчин. Так, водний розчин натрiй хлориду
складається з двох компонентiв – H2O i NaCl.

За своєю природою розчини є дисперсними системами, в яких
частинки однiєї речовини рiвномiрно розподiленi у iншiй. Розчини
класифiкують за агрегатним станом системи: газоподiбнi, рiдкi та
твердi. За ступенем дисперсностi розрiзняють:

• механiчнi сумiшi iз розмiрами частинок бiльше 10−7 м (мають
поверхню подiлу мiж частинками);

• iстиннi розчини з частинками атомних i молекулярних розмi-
рiв (< 10−9 м, не мають поверхнi подiлу мiж частинками);

• колоїднi системи з промiжним мiж сумiшами та розчинами
розмiром частинок (10−7 − 10−9 м).

Iнодi колоїднi розчини називають золями. Золi не мають про-
сторової структури, на вiдмiну вiд гелiв, у яких один з компонентiв
утворює безперервну тривимiрну молекулярну структуру у пустотах
якої знаходиться розчин. Гелi утворюються iз золiв при коагуляцiї,
зменшеннi температури, збiльшеннi концентрацiї розчиненої речовини.
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Механiчнi сумiшi та (у значно меншому ступенi) колоїди термо-
динамiчно нестабiльнi, тобто з часом руйнуються. Деякi з механiчних
сумiшей мають власнi назви, якi корисно знати (табл. 8.1)

У колоїдах частинки настiльки маленькi, що в оптичний мiкро-
скоп їх не видно. Проте диспергована фаза розсiює свiтло i тому при
боковому освiтленнi колоїдного розчину спостерiгається свiтловий слiд
– ефект Тiндаля. Таким способом легко вiдрiзнити колоїдний розчин
вiд iстинного, адже iстиннi розчини ефекту Тiндаля не виявляють.

8.2. Способи вираження складу розчину

Розчини є, як мiнiмум, двохкомпонентними системами, склад
яких може змiнюватися у широких межах. У зв’язку з цим слiд ви-
значитися iз способами вираження складу розчину i таких способiв
iснує декiлька.

Мольною часткою компонента у розчинi називають вiдношен-
ня кiлькостi цього компонента до загальної кiлькостi всiх компонентiв
розчину:

xi =
ni∑
j nj

, причому
∑
i

xi = 1.

Масова частка компонента у розчинi – вiдношення маси ком-
понента до маси розчину:

ωi =
mi∑
j mj

,

(∑
i

ωi = 1

)
.

Молярнiсть розчину за компонентом i визначається кiлькiстю
речовини i, що мiститься у 1 дм3 (1 л) розчину:

ci =
ni
Vр-ну

, [c] = моль/л ≡ М.

Близькою за змiстом величиною є нормальнiсть – кiлькiсть
речовини еквiвалента, що мiститься у 1 дм3 розчину.

Таблиця 8.1 – Назви механiчних сумiшей рiзної природи

Другий Основний компонент
компонент г р т

г – пiна пористi системи
р туман емульсiя капiляри
т дим, аерозоль суспензiя твердий розчин
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Моляльнiсть розчину за компонентом i – це вiдношення кiль-
костi речовини компонента i до маси розчинника у кг.

bi =
ni

mр-ка
.

Останнiй спосiб вираження складу розчину мiстить термiн «роз-
чинник», який слiд чiтко визначити. Якщо компоненти розчину в
iндивiдуальному станi належать рiзним агрегатним станам, то розчин-
ником буде той з них, котрий знаходиться в агрегатному станi розчину.
У рiдкому водному розчинi амонiаку розчинником буде саме вода
через те, що H2O є рiдким компонентом, а NH3 – газ. Коли обидва
компоненти знаходяться в агрегатному станi розчину, розчинником
буде той, маса якого у розчинi бiльше. При цьому вода через свою осо-
бливу роль завжди вважається розчинником, за виключенням випадку
утворення розчину зi спиртом.

Зазначимо, що, на вiдмiну вiд iнших способiв вираження скла-
ду розчину, молярна концентрацiя залежить вiд температури. Це
пояснюється змiною об’єму з пiдвищенням температури: як прави-
ло, нагрiвання призводить до збiльшення об’єму системи. Кiлькiсть
речовини i маса вiд температури не залежать.

Склад розчину може варiюватися у широких межах. Iснують
речовини, котрi змiшуються мiж собою у будь-яких спiввiдношеннях.
Усi гази змiшуються мiж собою необмежено. Подiбним прикладом
серед рiдин є спирт i вода, вода i оцтова кислота. Для твердих речовин
розчиннiсть має певну межу i її називають розчиннiстю. Розчиннiсть
– концентрацiя розчину, в якому дана речовина бiльше не може роз-
чинятися за даної температури. Сам розчин з такою концентрацiєю
називають насиченим. Розчини з меншою концентрацiєю називають не-
насиченими. Шляхом спецiальних манiпуляцiй iнодi вдається одержати
розчини з концентрацiями, якi перевищують розчиннiсть. Такi так зва-
нi пересиченi розчини завжди термодинамiчно нестабiльнi (∆G◦f > 0):
з часом надлишок розчиненої речовини видiляється в окрему фазу
(осад) i розчин стає насиченим.

До розчинiв можна вiднести так званi кристалогiдрати – кри-
стали, що мiстять у своєму складi певну кiлькiсть води. Прикладами
такого роду є CuSO4 ·5H2O, Na2SO4 ·10H2O та багато iнших подi-
бних. Причиною утворення кристалогiдратiв є здатнiсть розчиненої
речовини мiцно зв’язувати розчинник й утримувати його навiть у
кристалiчнiй фазi. Iнодi зв’язок виявляється настiльки мiцним, що
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молекули води можуть поглинатися навiть з повiтря. Таку здатнiсть
поглинати водяну пару повiтря називають гiгроскопiчнiстю. Гiгро-
скопiчнi речовини використовують, зокрема, для осушування газiв
(CaCl2, Mg(ClO4)2 тощо).

У розрахунках за участю кристалогiдратiв завжди слiд пам’ятати
про те, що розчиненою речовиною називають безводну сполуку, а маса
кристалогiдрату включає також певну масу зв’язаного розчинника.
Ця маса розчинника визначається складом кристалогiдрату. Напри-
клад, при розчиненнi у 100 г води 40 г CuSO4 · 5H2O масову частку
одержаного розчину слiд визначати акуратно. За визначенням:

ω(CuSO4) =
m(CuSO4)

mр-ну
, mр-ну = 100 + 40 = 140 г.

Далi слiд знайти масу CuSO4, що мiститься у 40 г кристалогiдрату.
Для цього використаємо умову рiвностi кiлькостей CuSO4 i кристало-
гiдрату CuSO4 ·5H2O:

m(CuSO4)

M(CuSO4)
=
m(CuSO4 ·5H2O)

M(CuSO4 ·5H2O)
= nреч.

Тодi розрахунок дає

m(CuSO4) =
M(CuSO4) ·m(CuSO4 ·5H2O)

M(CuSO4 ·5H2O)
=

159,5 · 40

249,5
≈ 26 г.

Отже, ω(CuSO4) =
26

140
= 0,1857 ≈ 19%.

Доволi часто на практицi доводиться вирiшувати задачу одер-
жання розчину певної речовини змiшуванням наявних розчинiв цiєї
речовини рiзних концентрацiй або просто розведенням розчину. За-
гальним шляхом розв’язання цiєї задачi є так званий метод «хреста»
для змiшування розчинiв. Розглянемо його на конкретному прикладi.

Задача. Якi об’єми 20%-го (ρ = 1,14 г/см3) i 6%-го (1,04 г/см3)
розчинiв H2SO4 слiд узяти для приготування 5 л 10%-го розчину
(1,07 г/см3)?

Розв’язання складається з послiдовностi таких дiй (рис. 8.1).

1. Записуємо у стовпчик значення концентрацiй вихiдних розчи-
нiв (20 i 6%).

2. У центрi хреста ставимо шукану концентрацiю (10%).
3. По дiагоналям записуємо рiзницю мiж бiльшим i меншим

числом (20− 10 = 10; 10− 6 = 4).
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4. Результат використовуємо для визначення об’ємiв розчинiв:

V20% =
4 · 5350

14 · 1,14
= 1340,9 мл, V6% =

10 · 5350

14 · 1,04
= 3674,4 мл,

де 5350 = V · ρ = 5000 · 1,07 – маса 10%-го розчину, 14 – сума частин
вихiдних розчинiв

20

6

10

4 частин 20%-го розчину

10 частин 6%-го розчину

усього 14 частин

Рисунок 8.1 – Метод «хреста» для змiшування розчинiв

Вiдмiтимо, що 1340,9 + 3674,3 = 5015,3 > 5000 мл. Сума об’ємiв
вихiдних розчинiв бiльше об’єму кiнцевого розчину. На вiдмiну вiд
маси, об’єм не є адитивною величиною: сума об’ємiв компонентiв
не є об’ємом розчину!

8.3. Властивостi iдеальних розчинiв
Вивчення властивостей розчинiв почнемо з найпростiшої моделi.

Iдеальним називають такий розчин, утворення якого не супроводжу-
ється тепловими та об’ємними ефектами. Це означає, що компоненти
розчину рiвномiрно перемiшанi у його об’ємi i хiмiчно мiж собою не
взаємодiють (як частинки в iдеальному газi). Серед реальних систем
близькi до iдеальних дуже розведенi розчини малополярних речовин
одна в однiй.

Виявляється, що властивостi iдеального розчину визначаються
складом, але не природою його компонентiв! Тодi залежнiсть деякої
характеристики iдеального розчину P задається формулою

Pр-ну = x1 · P1 + x2 · P2 + . . .+ xi · Pi =
∑
n

xn · Pn.

Наприклад, густина двохкомпонентного розчину ρр-ну визнача-
ється складом розчину (мольними частками компонентiв x1 i x2) та
значенням густини кожного компоненту (ρ1 та ρ2):

ρр-ну = x1 · ρ1 + x2 · ρ2.

Як i усi iншi характеристики iдеального розчину, тиск пари над
таким розчином визначається виключно його складом. Для простоти
далi розглядатимемо лише двохкомпонентний розчин для якого тиск
пари становитиме

pзаг = pA + pB,
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де А – розчинена речовина; B – розчинник. Тобто pA i pB – парцiальнi
тиски пари компонентiв, що у сумi дають загальний тиск пари над
розчином.

Для iдеального розчину нелетючої речовини у летючому розчин-
нику виконується закон Рауля (1886): тиск насиченої пари розчин-
ника над розчином пропорцiйний його мольнiй частцi у розчинi:

pB = p◦BxB.

де p◦B – тиск пари чистого розчинника. Iнше формулювання закону
Рауля може бути таким: вiдносне зниження тиску насиченої пари
розчинника дорiвнює мольнiй частцi розчиненої речовини:

p◦B − pB
p◦B

= xA.

Це означає, що iз збiльшенням концентрацiї розчину тиск па-
ри розчинника над ним падатиме (причому незалежно вiд летючостi
розчиненої речовини!). Цей закон можна пояснити за допомогою ви-
користання принципу Ле-Шател’є до рiвноваги c(B)г � c(B)р-н. При
додаваннi речовини A у розчин c(B)р-н зменшується, що призводить
до змiщення рiвноваги праворуч, тобто зменшує концентрацiю розчин-
ника (B) у газовiй фазi.

Якщо тиском пари розчиненої речовини не можна знехтувати, то
буде виконуватися закон Генрi (1803): розчиннiсть летючої речовини
пропорцiйна її парцiальному тиску (T = const):

xA = kpA.

Наслiдком закону Генрi є те, що рiзке зниження тиску призводить
до видiлення розчиненого газу з рiдини (кессонна хвороба). I навпаки,
пiдвищення тиску завжди збiльшує розчиннiсть газiв у рiдинах; це
використовують при виготовленнi газованих напоїв.

Зниження тиску пари над розчином впливає на температури
його кипiння та кристалiзацiї. Адже рiдина кипить коли тиск її наси-
ченої пари дорiвнює зовнiшньому тиску. Закон Рауля вказує, що тиск
насиченої пари розчинника над розчином нелетючої речовини менший
за тиск пари над чистим розчинником. Однаковий тиск над розчином
i чистим розчинником досягається за рiзних температур, причому для
розчину ця температура вище.

Розчинник починає кристалiзуватися коли тиск пари над рiдким
розчином дорiвнює тиску пари над твердим розчинником. Звернемо
увагу на два важливих моменти у наведеному твердженнi.
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• Над твердим розчинником також є пара, тому на морозi ви-
прана бiлизна сохне.

• З розчину зазвичай кристалiзується чистий розчинник. Це
дозволяє одержати вiдносно чисту воду виморожуванням частини
розчину, вiддiленням криги з її подальшим плавленням. При такiй
процедурi майже всi домiшки залишаються у розчинi та не переходять
у кригу.

Зниження тиску пари над розчином призводить до кристалiзацiї
розчинника з розчину за бiльш низької температури, нiж для чистого
розчинника. Обидва явища – пiдвищення температури кипiння та
зниження температури плавлення – пояснює рис. 8.2.

Розглянутi явища вказують на рiзницю у поведiнцi чистого роз-
чинника i розчина при фазових переходах. Чистий розчинник змiнює
фазовий стан (кипить чи кристалiзується) при фiксованiй температурi,
а розчин – в iнтервалi температур, адже концентрацiя киплячого або
замерзаючого розчину постiйно змiнюється.

Для iдеальних розчинiв пiдвищення температури кипiння Tкип i
зниження температури замерзання Tзам не залежать вiд природи роз-
чиненої речовини i прямо пропорцiйнi кiлькостi розчинених частинок
(моляльностi):

∆Tкип = KЕb, KЕ =
RT 2

вип

1000∆Hвип

∆Tзам = KКb, KК =
RT 2

пл

1000∆Hпл
Сталi KЕ i KК називають ебулiоскопiчною та крiоскопiчною сталою;
вони визначаються ентальпiями ∆H i температурами T фазових пере-
ходiв розчинника (випаровування i плавлення).

Самi рiвняння використовують для визначення молекулярних
мас малолетких електролiтiв. Для вимiряного значення ∆T i заданого
складу розчину b молярна маса речовини у розчинi визначається як

M(A) = Kb/∆T.

Iнформацiя про молярну масу дозволяє з’ясувати стан, в якому знахо-
диться розчинена речовина: асоцiйованому (димер, тример тощо) або
у мономолекулярному.

Приклад. Визначте температуру замерзання (°C) розчину 0,1 г
K3[Fe(CN)6] у 100 г води (KК = 1,86 К·кг/моль).
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Рисунок 8.2 – Залежнiсть температури кипiння T i кристалiзацiї T ′ вiд
концентрацiї розчину

При розв’язуваннi цього завдання зауважимо, що у водному
розчинi K3[Fe(CN)6] розпадається з утворенням 4 частинок (iонiв):

K3[Fe(CN)6] = 3K+ + [Fe(CN)6]3−.

Тодi формулу для визначення ∆Tзам треба дещо змiнити для урахува-
ння нової кiлькостi частинок у розчинi:

∆T = KК · b · i,
де i – кiлькiсть частинок, що з’являються з однiєї вихiдної частинки
розчиненої речовини (так званий iзотонiчний коефiцiєнт). З урахува-
нням цього маємо (M(K3[Fe(CN)6]) = 329 г/моль):

∆T = 1,86 · 0,1

329
· 1000

100
· 4 = 2,3 · 10−2 °C.

Властивостi розчинiв, що залежать лише вiд кiлькостi розчине-
них частинок, називають колiгативними. Крiм змiни ∆Tкип и ∆Tзам
сюди належить явище осмосу. Осмосом називають селективну дифу-
зiю (вибiркове проникнення) певного сорту частинок крiзь напiвпро-
никну перегородку. Як правило, через перегородку можуть проникати
меншi за розмiрами молекули розчинника, але не розчиненої речовини
(рис. 8.3).

У випадку, коли перегородка вiддiляє розчин вiд розчинника,
останнiй може проходити крiзь неї i зменшувати концентрацiю роз-
чину. Цей процес можна подавити, якщо прикласти зовнiшнiй тиск
у напрямку, протилежному до руху частинок розчинника. Це може

94



мембрана

h

– розчинена речовина
Рисунок 8.3 – Явище осмосу: молекули розчиненої речовини не можуть
проникати крiзь мембрану, а розчинник – може (вказано стрiлкою)

бути гiдростатичний тиск стовпа розчину Pгiдр = ρgh. Осмос припиня-
ється, коли гiдростатичний тиск досягає певного значення. Вант-Гофф
пов’язав величину цього тиску з концентрацiєю iдеального розчину
(закон Вант-Гоффа, 1886):

Pосм = cRT.

Вид цього рiвняння збiгається з виглядом рiвняння Мєндєлєєва-Кла-
пейрона, тому закон iнодi формулють так: осмотичний тиск розчину
дорiвнює тому тиску, який створювала б розчинена речовина, якщо б
вона у виглядi iдеального газу займала об’єм усього розчину за тiєї ж
температури.
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9. Властивостi розчинiв електролiтiв

9.1. Вступ

Усi розглянутi вище явища описанi без розгляду деталей взаємо-
дiї розчиненої речовини та розчинника. Фактично утворення розчину
зводилося до рiвномiрного розподiлу розчиненої речовини у розчин-
нику. Проте ми досягли межi можливостi застосування подiбного
спрощення.

Процес взаємодiї сполуки AB з розчинником S, який називають
сольватацiєю, описують двохстадiйною схемою (рис. 9.1).

A B + −
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+−

+

−

+

−
а – розчинення б – дисоцiацiя

Рисунок 9.1 – Взаємодiя розчиненої речовини з розчинником: розчинення
та дисоцiацiя

На першiй стадiї (розчинення) утворюються так званi сольвато-
ванi молекули розчиненої сполуки:

AB + nS� ABSn.
Якщо сполука розчиняється у даному розчиннику, ця стадiя обов’яз-
ково присутня складовою частиною у загальному процесi, iнакше
речовина випаде в осад. На цiй стадiї процес може зупинитися. При
цьому утворюється розчин з двома характерними особливостями:

1. кiлькiсть розчинених до i пiсля утворення сольвату не змiню-
ється, тобто не змiнюється концентрацiя частинок;

2. у розчинi iснують лише електронейтральнi частинки, тому
подiбнi розчини не проводять електричний струм.

Утворену пiсля першої стадiї взаємодiї систему називають роз-
чином неелектролiту. Саме для розведених розчинiв цього типу ви-
конуються закони iдеальних розчинiв, розглянутi вище. Прикладами
подiбних розчинiв є цукор у водi, iнертнi гази у рiдинi i т. п.
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У деяких системах взаємодiя вiдбувається i за другою стадiєю –
дисоцiацiєю або розпадом на йони:

ABSn � ASp+
m + BSp−l , (m+ l) = n.

Утворений за такою схемою розчин вiдносять до електролiтних розчи-
нiв. Власне електролiтом називають сполуку, яка здатна утворювати
йони у розчинi чи розплавi. Теорiю, що описує утворення розчинiв
електролiтiв та поведiнку подiбних систем, називають теорiєю еле-
ктролiтичної дисоцiацiї (Арренiус, 1887). Властивостi розчинiв еле-
ктролiтiв помiтно вiдрiзняються вiд властивостей iдеальних розчинiв
тiєї ж концентрацiї. Основна причина цього факту полягає у прису-
тностi в розчинах електролiтiв iонiв, котрi рiзко змiнюють характер
мiжчастинкових взаємодiй у системi.

Iнодi для простоти реакцiю дисоцiацiї електролiту записують у
виглядi:

KOH � K+ + OH−.
Проте завжди мається на увазi реакцiя наступного виду (для водного
розчину):

KOH + nH2O � K(H2O)+
m + OH(H2O)−l .

9.2. Загальнi характеристики розчинiв електролiтiв
Кiлькiсною характеристикою процесу дисоцiацiї може виступати

ступiнь дисоцiацiї або iонiзацiї:

α =
n

n0
,

де n0 – загальна кiлькiсть частинок розчиненої речовини у розчинi, n –
кiлькiсть частинок, що продисоцiювали. Якщо чисельник i знаменник
дробу подiлити на об’єм розчину, вiд кiлькостей сполук можна перейти
до зручних молярних концентрацiй:

α =
c

c0
.

Подiл електролiтiв на сильнi i слабкi часто проводять за зна-
ченням ступеню дисоцiацiї. Сильнi електролiти мають α > 30%, для
слабких електролiтiв α < 3%, а iншi електролiти вiдносять до електро-
лiтiв середньої сили. Недолiк такого пiдходу полягає у тому, що α
залежить вiд температури, природи розчинника i розчиненої речовини,
а також (найважливiше) вiд концентрацiї розчину. Збiльшення кон-
центрацiї призводить до зменшення α i навпаки. Цiкаво, що величина
електричної провiдностi розчину електролiту χ (зворотня величина до
електричного опору розчину) змiнюється з пiдвищенням концентрацiї
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дещо iнакше. Спочатку провiднiсть розчину зростає, потiм досягає
максимуму i далi починає зменшуватися (рис. 9.2). Причиною такого
вигляду концентрацiйної залежностi є проста iдея: чим бiльше у роз-
чинi iонiв, тим сильнiше вони взаємодiють. Рiзниця ж ходу залежностi
пояснюється рiзною математичною природою величин: α – вiдносна
величина (визначається вiдношенням концентрацiй), χ – абсолютна,
адже провiднiсть визначається абсолютною концентрацiєю iонiв.

0 0.2 0.4 0.6 0.8 1

0.2

0.4

0.6

c0, моль/л

α

χ
=

1/
R

c,моль/л

H2SO4

KOH

Рисунок 9.2 – Залежнiсть ступеню дисоцiацiї α i електричної провiдностi χ
вiд концентрацiї

Тому процес дисоцiацiї зручнiше характеризувати константою
дисоцiацiї. Наприклад, для реакцiї дисоцiацiї кислоти HCN у водному
розчинi маємо:

HCN � H+ + CN−, KД =
[H+][CN−]

[HCN]
.

На вiдмiну вiд α, KД не залежить вiд концентрацiї розчину, а
залежить лише вiд температури i природи електролiту. Чим бiльше
KД, тим сильнiшим є електролiт, тобто тим краще вiн дисоцiює на
йони. Спираючись на константу дисоцiацiї, можна бiльш строго класи-
фiкувати електролiти за силою, а саме: якщо KД > 10−2, електролiт
вважають сильним.

Iснує зв’язок мiж α i KД. Для електролiту, що дисоцiює на один
катiон i один анiон, справедливий закон розведення Оствальда:

KД =
α2c

1− α
.
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Для дуже слабкого електролiту (α� 1) закон можна записати у
виглядi

α =

√
KД

c
.

Це означає, що розведення розчину у 100 разiв має наслiдком збiль-
шення ступеня дисоцiацiї лише у 10 разiв.

Для приблизної оцiнки сили кислот застосовують емпiричне пра-
вило Полiнга. Для неорганiчної оксигенвмiсної кислоти типу HnXOm

значення першої константи дисоцiацiї пов’язане зi значенням (m− n).
Якщо (m − n) = 0, то кислота дуже слабка, при 1 – слабка, при 2
– сильна, при 3 кислота дуже сильна. Крiм того, iснують приблизнi
формули для розрахунку констант дисоцiацiї багатоосновних кислот.
Цiкаво, що ступiнчатi константи дисоцiацiї рiзних багатоосновних
кислот знаходяться мiж собою у наступному приблизному спiввiдно-
шеннi:

KД1 : KД2 : KД3 = 1 : 10−5 : 10−10.

Для фосфатної кислоти значення ступiнчатих констант станов-
лятьKД1 = 7,1·10−3,KД2 = 6,2·10−8,KД3 = 5,0·10−13 i наведене вище
спiввiдношення виконується доволi точно. Для карбонатної кислоти
(KД1 = 4,5 · 10−7, KД2 = 4,8 · 10−11) спiввiдношення виконується гiрше,
проте похибка є абсолютно прийнятною для емпiричного правила.

На пiдставi рiвняння дисоцiацiї електролiту можна визначити
кiлькiсть частинок у кiнцевому розчинi та зробити припущення про
значення, наприклад, осмотичного тиску. Проте безпосереднє вимiрю-
вання характеристик розчину дає iншi значення. Проблема полягає у
тому, що реальний розчин поводить себе не так, як iдеальний. Для опи-
су поведiнки реальних розчинiв за допомогою рiвнянь для iдеальних
розчинiв використовують поняття про активнiсть.

Пiд активнiстю розумiють таку концентрацiю даної розчиненої
речовини, котру повинен мати iдеальний розчин, який має однаковi з
даним розчином властивостями. Зв’язок мiж активнiстю компонента у
розчинi i його концентрацiєю визначається спiввiдношенням ai = γici.
Коефiцiєнт активностi γ визначає ступiнь вiдхилення властивостей
даного розчину вiд властивостей розчину iдеального. Розрахунок по-
дiбних коефiцiєнтiв є складною проблемою, яку у загальному видi
ще не розв’язали. Строго кажучи, у наступних формулах потрiбно
використовувати активностi замiсть концентрацiй, проте для спро-
щення розрахункiв використовують звичайнi концентрацiї розчинiв.
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Основна iдея введення активностей полягає у тому, щоб зберегти фор-
мули, виведенi для властивостей iдеальних розчинiв, проте зробити їх
придатними для опису властивостей реальних розчинiв.

9.3. Самоiонiзацiя розчинника, pH

Розпад на iони спостерiгається не лише для розчинених сполук
у розчинi, а й для самого розчинника. Для води рiвняння цiєї реакцiї
i вiдповiдна константа рiвноваги виглядатимуть так:

H2O � H+ + OH−, KД =
[H+][OH−]

[H2O]
.

Вiдомо, що вода погано дисоцiює на iони, тому рiвноважну кон-
центрацiю молекул води [H2O] можна вважати сталою величиною,
причому [H2O] = 1000/18= 55,5 моль/л. Тодi можна записати вираз
для нової константи, бiльш зручної у використаннi:

Kw = [H+][OH−] = KД ·[H2O].

Константу Kw називають iонним добутком води. Екпериментально
встановлено, що Kw = 10−14 (T = 295 K). У чистiй водi концентрацiї
iонiв гiдрогену та гiдроксид-iонв повиннi бути однаковими, адже при
дисоцiацiї вони утворюються в рiвних кiлькостях:

[H+] = [OH−] =
√
Kw = 10−7 моль/л.

Kw помiтно змiнюється з температурою, проте не залежить вiд
концентрацiї йонiв (як i будь-яка iнша константа рiвноваги). Важливо
розумiти, що у разi змiни концентрацiї одного з iонiв H+ або OH−

за рахунок дисоцiацiї стороннього електролiту вiдповiдно змiниться i
концентрацiя другого йону таким чином, щоб добуток концентрацiй
залишився рiвними Kw.

Iз самодисоцiацiєю розчинника тiсно пов’язанi кислотнi й основнi
властивостi електролiтiв. Iснує декiлька теорiй кислот i основ, якi
вiдрiзняються галузями використання.

За Брьонстедом у водних розчинах кислотою буде сполука, котра
виступає донором протону, а основою – сполука, що є його акцепто-
ром. У водному розчинi HCl вiдщеплює протон, тому це – кислота, а
молекула NH3 виявляє основнi властивостi за рахунок перебiгу реакцiї

NH3 + H+ = NH+
4 .

Вiдомi сполуки, котрi не мiстять протонiв, проте проявляють у водних
розчинах сильнi кислотнi властивостi (SnCl4).
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За Льюiсом кислота – акцептор пари електронiв, а основа – її
донор (NH3 + BF3), однак подiбне визначення суттєво розширює межi
кислотно-основних взаємодiй i це має свої недолiки.

У вiдповiдностi до теорiї сольвосистем кислотами виступають
сполуки, у розчинах яких присутнi тi ж катiони, котрi утворюються
при самодисоцiацiї розчинника. Вiдповiдно розчини основ мiстять
анiони, котрi утворюються при самодисоцiацiї розчинника. У рiдкому
амонiаку основами будуть амiди, а кислотами – сполуки амонiю, тому
що рiвняння самодисоцiацiї амонiаку має наступний вигляд:

2NH3 � NH+
4︸ ︷︷ ︸

амонiй

+ NH−2︸ ︷︷ ︸
амiд

.

Ця теорiя вiдкриває шлях для визначення кислотностi неводних систем,
проте i вона не позбавлена ряду суттєвих недолiкiв.

Для характеристики кислотностi водних розчинiв використо-
вують спецiальний параметр – водневий показник pH . За визна-
ченням, pH є вiд’ємним десятковим логарифмом активностi йонiв
гiдрогену:

pH = − lg a(H+).

Часто активнiсть пiд знаком логарифму замiнюють концентрацi-
єю, що може привести до явно невiрних результатiв. Так, pH нiколи
не опускається нижче 0 i не пiдiймається вище 14 для водних розчинiв
саме тому, що у висококонцентрованих розчинах кислот i лугiв коефi-
цiєнти активностi набувають малих значень й активнiсть стає суттєво
меншою за концентрацiю. Тому pH розчину HCl з концентрацiєю 1
моль/л не характеризується pH = −1. Однак для спрощення розгляду
надалi ми використовуватимемо виключно концентрацiї.

У чистiй водi c(H+) = 10−7 моль/л, тому pH такої системи дорiв-
нює 7. У кислих розчинах iони H+ присутнi у б́iльших кiлькостях, нiж
у чистiй водi, тому pH кислих розчинiв буде менше 7. Наприклад, для
розчину HCl з молярною концентрацiєю 0,001 моль/л pH складає 3,
адже 0,001 = 10−3, а − lg 10−3 = 3. Лужнi розчини характеризуються
значеннями pH > 7. Таким чином, значення pH = 7 виступає межею
мiж кислими i лужними розчинами:

. . . 1 2 3 4 5 6︸ ︷︷ ︸
кислий розчин

7 8 9 10 11 12 13 14 . . .︸ ︷︷ ︸
лужний розчин
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Аналогiчною до pH за змiстом величиною є pOH – вiд’ємний
десятковий логарифм активностi гiдроксид-iонiв:

pOH = − lg a(OH−).

Величини pH i pOH пов’язанi мiж собою таким спiввiдношенням:
pH + pOH = 14.

На практицi для визначення характеру середовища використо-
вують iндикатори – сполуки, забарвлення яких залежить вiд pH.
Найважливiшими iндикаторами у курсi загальної та неорганiчної хiмiї
є лакмус, метилоранж и фенолфталеїн. Забарвлення цих речовин у
залежностi вiд pH наведене у табл. 9.1 i на рис. 9.3.

Таблиця 9.1 – Забарвлення найважливiших iндикаторiв у рiзних
середовищах

Середовище Лакмус Метилоранж Фенолфталеин

pH < 7 червоне рожеве —
pH = 7 фiолетове помаранчеве —
pH > 7 синє жовте малинове

pH7 140

Фенолфталеїн

Метилоранж

Лакмус

Рисунок 9.3 – Найважливiшi iндикатори

9.4. Реакцiї у розчинах електролiтiв
Змiна концентрацiї йонiв є важливим фактором змiщення рiвно-

ваги у розчинах. Напрямок змiщення рiвноваги визначається принци-
пом Ле-Шательє. Рiвновага у розчинах електролiтiв завжди змiщує-
ться у бiк утворення слабких електролiтiв або осадiв:

• 2AgNO3 + BaCl2 = 2AgCl + Ba(NO3)2 – утворення осаду;
• Na2S + 2HCl = H2S + 2NaCl – видiлення газу;
• KOH + HCl = H2O + KCl – утворення слабкого електролiту

(наприклад, H2O, комплексної сполуки тощо).
Для опису реакцiй у розчинах електролiтiв використовують три

форми запису:
• Na2S + 2HCl = H2S + 2NaCl – молекулярна форма;
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• 2Na+ + S2− + 2H+ + 2Cl− = H2S + 2Na+ + 2Cl− – iонно-
молекулярна форма;

• S2− + 2H+ = H2S – скорочена форма.

Молекулярну форму використовують для розрахункiв за рiвня-
нням реакцiї або для опису стехiометрiї взаємодiї мiж речовинами.
Iонно-молекулярна форма передає деталi взаємодiї у розчинi через
демонстрацiю йонiв, на якi дисоцiюють сполуки у розчинi. Скорочена
форма вiдображає сутнiсть взаємодiї, адже вона вказує лише значущi
для взаємодiї частинки. Змiстом наведеного вище рiвняння є взаємо-
дiя сульфiдiв з кислотами: дiя кислоти (H+) на сульфiд-iон у розчинi
веде до видiлення сiрководню H2S, незалежно вiд складу сульфiду
i кислоти. Якщо якийсь сульфiд розчиняється у водi i дисоцiює на
йони, у присутностi кислоти (достатньо сильної) обов’язково почне
видiлятися сiрководень.

Добуток розчинностi

Аналогiчно реакцiї дисоцiацiї розчинника можна розглядати
дисоцiацiю малорозчинної сполуки. Прикладом може бути рiвновага у
розчинi над осадом барiй сульфату:

BaSO4 � Ba2+ + SO2−
4 , K =

[Ba2+][SO2−
4 ]

[BaSO4]
.

У розчинi концентрацiя BaSO4 незначна (сполука малорозчинна!)
i залишається постiйною завдяки наявностi осаду, адже розчинення
осаду пiдтримує значення концентрацiї на рiвнi розчинностi. Тому
можна ввести нову константу

Ks = K · [BaSO4] = [Ba2+][SO2−
4 ],

яку називають добутком розчинностi (ДР). У загальному випадку
для реакцiї

KnAm � nKa+ +mAb−

добуток розчинностi має наступний вираз:
Ks ≡ ДР = [Ka+]n[Ab−]m.

Виходячи з ДР можна встановити, чи буде утворюватися осад
за наявних умов (концентрацiї йонiв). Якщо пiдстановка вiдомих кон-
центрацiй iонiв у вираз для ДР дає в результатi розрахунку величину
бiльшу, нiж табличне значення ДР, то осад утворюватиметься. Якщо
ж добуток концентрацiй у вiдповiдних ступенях менший за ДР, то
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утворення осаду не буде спостерiгатися або наявний осад почне розчи-
нятися:

• cn(Ka+)cm(Ab−) > Ks – умова випадiння осаду;
• cn(Ka+)cm(Ab−) < Ks – умова розчинення осаду.
Чим менше Ks, тим гiрше сполука розчиняється у водi. ДР може

стати у нагодi, коли потрiбно зменшити концентрацiю певного йона
нижче заданого значення – гранично допустимої концентрацiї (ГДК).
У такому випадку концентрацiю партнера по реакцiї слiд вiдповiдно
збiльшити. Наприклад, для зниження у розчинi концентрацiї небезпе-
чного йона Hg2+ до рiвня 10−10 моль/л необхiдна присутнiсть iонiв
S2− з концентрацiєю не менше 10−42 моль/л, адже

Ks(HgS) = c(Hg2+) · c(S2−) = 10−52.

На практицi це означає, що присутнiсть у розчинi слiдових кiлькостей
сульфiд-iонiв повнiстю виключає наявнiсть у ньому йонiв Hg2+.

Приклад. Розчин одночасно мiстить iони Mn2+, Fe2+, Zn2+ i Hg2+

з концентрацiєю кожного iону 10−3 моль/л. Який осад випаде з цього
розчину при додаваннi розчину Na2S з концентрацiєю 10−6 моль/л,
якщо добутки розчинностi MnS, FeS, ZnS i HgS становлять 10−13,
10−18, 10−24, i 10−53 вiдповiдно.

В осад першою буде випадати найменш розчинна сполука, а
саме та, добуток якої є найнижчим. Порiвняння поданих значень ДР
веде до висновку, що першим випадатиме осад HgS. Мiж тим у осад
при заданих значеннях концентрацiй iонiв випадатимуть усi сульфiди,
адже для кожного з них виконується умова випадiння осаду.

Гiдролiз
Особливим видом рiвноваги у розчинах є гiдролiз. Гiдролiз –

процес обмiну йонами мiж водою та розчиненим у нiй електролiтом.
Цей процес вiдбувається тодi, коли у розчинi з’являється ще один
(окрiм води) слабкий електролiт: кислота або основа. Наприклад, у
водному розчинi сiль NH4Cl спочатку повнiстю дисоцiює (сильний
електролiт!):

NH4ClANH+
4 + Cl−,

а потiм iон амонiю пiддається гiдролiзу завдяки утворенню слабкого
електролiту – NH4OH (KД = 1,79 · 10−5)

NH+
4 + H2O � NH4OH + H+.

Гiдролiз вiдбувається за тим йоном, котрому вiдповiдає слабкий
електролiт. У наведеному прикладi це йон амонiю, проте у загальному
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випадку гiдролiз може вiдбуватися як за катiоном так i за анiоном
або за обома йонами одразу. Причому в останньому випадку гiдролiз
може набувати характер незворотного процесу (табл. 9.2).

Таблиця 9.2 – Реакцiї гiдролiзу для рiзних солей

Сiль Рiвняння гiдролiзу

CuCl2
CuCl2 + H2O � CuOHCl + HCl,
Cu2+ + H2O � CuOH+ + H+

Na2SO3
Na2SO3 + H2O � NaOH + NaHSO3,
SO2−

3 + H2O � HSO−3 + OH−

Al2S3 Al2S3 +6H2O � 2Al(OH)3 ↓ + 3H2S ↑

При гiдролiзi змiнюється pH середовища: якщо гiдролiзується
катiон, то pH < 7, а у випадку гiдролiзу за анiоном pH > 7. Коли ж
гiдролiзуються обидва йони, то значення pH визначається спiввiдно-
шенням сили двох слабких електролiтiв.

Як i всi рiвноваги, гiдролiз описують вiдповiдною константою
рiвноваги, котру називають константою гiдролiзу Kг:

Kг(NH+
4 ) =

[NH4OH][H+]

[NH+
4 ]

.

Константу гiдролiзу одержують шляхом комбiнацiї константи
дисоцiацiї слабкого електролiту та йонного добутку води:

Kг =
Kw

Kд
.

Аналогiчно до поняття про ступiнь дисоцiацiї вводять таку хара-
ктеристику, як ступiнь гiдролiзу h. Це – вiдношення концентрацiї
частинок, що пiддалися гiдролiзу, до вихiдної концентрацiї iонiв:

h =
cгiд
cвих

.

Пiдвищення температури завжди посилює гiдролiз, тому що йонний
добуток води з пiдвищенням температури збiльшується дуже швидко,
отже вiдповiдна константа гiдролiзу також збiльшується.

Гiдролiз багатозарядних iонiв є ступiнчатим процесом:
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Al3+ + H2O � AlOH2+ + H+, Kг1 =
[AlOH2+][H+]

[Al3+]

AlOH2+ + H2O � Al(OH)+
2 + H+, Kг2 =

[Al(OH)+
2 ][H+]

[Al(OH)2+]

Al(OH)+
2 + H2O � Al(OH)3 + H+, Kг3 =

[Al(OH)3][H+]

[Al(OH)+
2 ]

При цьому за першим ступенем гiдролiз завжди вiдбувається
сильнiше, нiж за наступними ступенями, тобто

Kг1 > Kг2 > Kг3.

Iнодi пiд гiдролiзом розумiють обмiнну реакцiю будь-якої речо-
вини з водою. Це визначення широко використовують в органiчнiй
хiмiї, але зустрiчається воно також у хiмiї неорганiчнiй. Наприклад,
неелектролiт PCl5 взаємодiє з водою з утворенням двох кислот:

PCl5 + 3H2O = HPO3 + 5HCl.

Буфернi розчини

Цiкавим прикладом використання реакцiї дисоцiацiї слабкого
електролiту є буфернi розчини. Буферний розчин здатний пiдтри-
мувати значення pH на певному рiвнi за рахунок перебiгу оборотної
реакцiї дисоцiацiї слабкого електролiту – кислоти або основи. Значення
pH у буферному розчинi залишається незмiнним як при додаваннi
невеликої кiлькостi сильної кислоти чи основи, так i при розведеннi
розчину.

Умовами для роботи буферної системи є одночасна присутнiсть
у значнiй кiлькостi двох частинок: тiєї, що дисоцiює, та продукту
дисоцiацiї. Приклади буферних систем наведено у табл. 9.3. Отже
буферними системами можуть виступати не лише пари кислота + сiль
або основа + сiль, але й пара двох солей багатоосновної кислоти.

Таблиця 9.3 – Буфернi системи рiзних складiв

Оборотна реакцiя Компоненти буферу

CH3COOH � CH3COO− + H+ CH3COOH, CH3COONa
NH4OH � NH+

4 + OH− NH4OH, NH4Cl
H2PO−4 � HPO2−

4 + H+ KH2PO4, K2HPO4

Принцип дiї будь-якого буферу однаковий: iони, що впливають
на pH (H+ чи OH−) з’являються за рахунок дисоцiацiї (рiвновага змi-
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щується злiва направо), а поглинаються за рахунок асоцiацiї (рiвновага
змiщується влiво).

Розглянемо систему, яка складається iз сумiшi ацетатної кислоти
та її солi – натрiй ацетату. Припустимо, що взято 100 мл розчину,
причому концентрацiя кожного компонента становить по 0,1 моль/л.
У розчинi встановлюється рiвновага

CH3COOH � CH3COO− + H+,

для якої ми визначимо значення pH шляхом розрахунку рiвноважного
складу розчину. Важливо розумiти, що натрiй ацетат (сiль) – сильний
електролiт i тому вiн повнiстю дисоцiює у розчинi. Отже, вихiдна
концентрацiя iонiв CH3COO− дорiвнює вихiднiй концентрацiї солi.
Для розрахунку рiвноважного складу використовуємо таблицю 9.4.

Таблиця 9.4 – Концентрацiї частинок у ацетатному буферi

CH3COOH CH3COO− H+

cвих 0,1 0,1 –
cреаг x – –
cутв – x x
cрiвн 0,1− x 0,1 + x x

Табличне значення константи дисоцiацiї ацетатної кислоти ста-
новить Kдис(CH3COOH) = 1,74·10−5, отже маємо:

[CH3COO−][H+]

[CH3COOH]
= 1,74·10−5,

(0,1 + x) · x
(0,1− x)

= 1,74·10−5.

Рiшенням є значення x = 1,74·10−5, тому
pH = − lg c(H+) = − lg x = 4,76.

Тепер знайдемо pH у розчинi пiсля додавання 1 мл розчину
з c(HCl) = 1 М. За рахунок розведення доданої хлоридної кислоти
у 100 разiв одержимо c(H+) = 0,01 М i запишемо одержанi данi у
таблицю 9.5

Розв’язання рiвняння
(0,1 + x) · (0,01 + x)

(0,1− x)
= 1,74·10−5

дає значення x = −0,00997874. Тодi
pH = − lg(0,01 + x) = 4,67.
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Таблиця 9.5 – Склад ацетатного буферу при додаваннi кислоти

CH3COOH CH3COO− H+

cвих 0,1 0,1 0,01
cреаг x – –
cутв – x x
cрiвн 0,1− x 0,1 + x 0,01 + x

Тобто значення pH змiнилось усього на 0,09, а при додаваннi цiєї
порцiї кислоти у 100 мл води змiна pH становитиме 2 одиницi!

При роботi буферу c(CH3COOH) i c(CH3COO−) змiнюються ма-
ло, тому цiлком припустимо вважати, що [CH3COOH] = c(кислоти), а
[CH3COO−] = c(солi). Це дозволяє визначити значення pH буферного
розчину через концентрацiї компонентiв буферу:

lg[H+] = lgK + lg
c(кислоти)

c(солi)
, pH = − lgK + lg

c(солi)
c(кислоти)

.

Буфернi розчини широко використовують в аналiтичнiй хiмiї для
збереження характеру середовища (pH) при перебiгу реакцiї; серед
бiологiчних систем найвiдомiшим прикладом буферної системи є кров.
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10. Комплекснi сполуки
10.1. Вступ
Комплексними називають сполуки, у яких кристалiчнi решiтки

мiстять складнi групи – комплекси. Комплекси утворенi йонами або
молекулами, здатними до самостiйного iснування у розчинi, проте
саме у комплексних сполуках виступають як єдине цiле.

У цьому визначеннi є декiлька важливих моментiв. По-перше,
складнi групи (комплекси) реально iснують не лише у розчинi, але
й у кристалах, тобто вони достатньо стабiльнi. По-друге, комплекси
складаються з частинок, здатних iснувати у розчинi самостiйно. Тому
частинка [Ni(NH3)6]2+ належить до комплексних (складається з Ni2+

i NH3), а частинка [SO4]2− до комплексних не належить (S6+ i O2− у
розчинi не iснують):

[Ni(NH3)6]2+ � Ni2+ + 6NH3,

SO2−
4 9 S6+ + 4O2−.

Реакцiї утворення комплексних сполук з простих є реакцiями
сполучення:

AgCl + 2NH3 = [Ag(NH3)2]Cl,

AuCN + KCN = K[Au(CN)2].

Iнодi комплекси утворюються через реакцiю обмiну, зокрема
коли i вихiдна сполука, i продукт реакцiї мiстять комплекс:

[Cu(H2O)4]Cl2︸ ︷︷ ︸
блакитний

+2HCl � H2[CuCl4]︸ ︷︷ ︸
зелений

+4H2O

Межа мiж комплексними i простими сполуками доволi умовна.
У певних задачах кальцiй хлорид представляють формулою CaCl2;
iншi задачi можуть вимагати бiльш складного опису i представлення
будови кристалiв тiєї ж сполуки у виглядi [Ca(H2O)6]Cl2. Крiм того,
схожi за будовою сполуки можуть поводити себе по-рiзному. Сполука
KCr(SO4)2 дисоцiює у розчинi як подвiйна сiль, а схожа на неї сполука
KV(SO4)2 виявляє властивостi комплексної сполуки:

KCr(SO4)2 � K+ + Cr3+ + 2SO2−
4 ,

KV(SO4)2 � K+ + [V(SO4)2]−.

10.2. Структура комплексних сполук
Комплексна сполука завжди мiстить комплекс. При записi фор-

мули ця група береться у квадратнi дужки. Крiм комплексу сполука
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може мати, а може i не мати, окремi складовi частини, котрi вказую-
ться поза квадратними дужками. Наприклад:

[Ag(NH3)2]Cl, K3[AlF6], [Fe(CO)5].

Сам комплекс складається з комплексоутворювача (центрального
атома) i лiгандiв. Комплексоутворювачем називають центральний
елемент (атом або iон) комплексу, навколо якого розташованi iншi
частинки комплексу. Цi частинки, що координуються навколо цен-
трального атома, називають лiгандами. Разом комплексоутворювач
i лiганди складають внутрiшню сферу комплексу. Iони, що не входять
до внутрiшньої сфери та потрiбнi для балансу заряду у нейтральнiй
сполуцi, вiдносять до зовнiшньої сфери (рис. 10.1).

K3︸︷︷︸ [Fe(CN)6]︸ ︷︷ ︸
зовнiшня
сфера

внутрiшня
сфера

центральний
атом

лiганди

Рисунок 10.1 – Структура комплексних сполук

Найважливiшою характеристикою комплексоутворювача є ко-
ординацiйне число (КЧ) – кiлькiсть мiсць у внутрiшнiй сферi ком-
плексу, котрi можуть бути зайнятi лiгандами. Вiдомi КЧ вiд 1 до 12
включно, проте найбiльш розповсюдженi комплекси – з КЧ 4 i 6. Дуже
часто КЧ дорiвнює подвоєному заряду центрального атома. Коор-
динацiйна ємнiсть лiганду визначається кiлькiстю мiсць, якi займає
цей лiганд у внутрiшнiй сферi комплексу. Бiльшiсть лiгандiв з курсу
неорганiчної хiмiї мають координацiйну ємнiсть 1 (Cl−, NH3, H2O,
CN− i т.д.); їх називають монодентатними. Iснують i лiганди з коорди-
нацiйною ємнiстю 2 (наприклад, iон C2O2−

4 ), 3 i бiльше. Такi лiганди
вiдносять до полiдентатних. Прикладом практично важливого полi-
дентатного лiганду є анiон динатрiєвої солi етилендиамiнтетраоцтової
кислоти (рис. 10.2):

Iншими прикладами полiдентатних iонiв є краун-етери i крип-
танди (рис. 10.3). Мiцнiсть зв’язування центрального атома комплексу
з подiбними лiгандами визначається вiдповiднiстю радiуса йона ха-
рактеристичним розмiрам лiганда, наприклад – розмiру центральної
порожнечi краун-етера.
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Рисунок 10.2 – Тетрадентатний iон етилендиамiнтетраацетату (мiсця
координацiї вказанi стрiлками)

10.3. Номенклатура комплексних сполук

Найбiльш зручною є номенклатура побудована на рекомендацiях
IUPAC. Її основнi положення викладенi нижче у виглядi загальних
правил. У рiзних україномовних джерелах можна побачити вiдхилення
вiд цього пiдходу; це пов’язано iз загальними еволюцiйними процесами
в українськiй мовi.

1. Порядок перелiку iонiв у сполуцi. Першим називають катiон
у називному вiдмiнку, а потiм – анiон. Якщо анiон складається з
атомiв одного виду, то назва набуває суфiксу -ид (або -iд), а якщо
анiон має складну будову – суфiкс -ат. Сполуку неелектролiтного типу
називають одним словом.

[Ni(NH3)6]Cl2 гексаммiннiкол (II) хлорид,
K4[Ni(CN)6] калiй гексацiаноникелат (II),
[Ni(CO)4] тетракарбонiлникол.

2. Порядок перелiку лiгандiв. Серед лiгандiв спочатку вказують
анiони, а потiм – нейтральнi частинки без роздiлення. Анiони пере-
лiчують у такому порядку: H−, O2−, OH−, простi анiони (F−, S2−),
полiатомнi анiони, органiчнi анiони за абеткою. Катiони i нейтральнi
молекули перелiчують за абеткою. Однак формули комплексiв запису-
ють, як правило, у зворотному порядку: [M(L+)(L0)(L−)].

O

O

O

O

O

O O

N

OO

N O O

O

18-краун-6 криптанд

Рисунок 10.3 – Важливi полiдентатнi лiганди

111

https://uk.wikipedia.org/wiki/%D0%9A%D1%80%D0%B8%D0%BF%D1%82%D0%B0%D0%BD%D0%B4%D0%B8


K[Pt(NH3)Br5] калiй пентабромоаммiнплатинат (IV),
K2[UO2Cl4] калiй диоксотетрахлороуранат (VI),
[Co(NH3)4(H2O)Br]Cl2 бромакватетраммiнкобальт (II) хлорид.

3. Назви лiгандiв. Деякi лiганди одержали назви вiд iонiв з до-
даванням сполучної голосної «о», а деякi мають власнi назви. Назви
найважливiших, найбiльш вживанiших лiгандiв рекомендується за-
пам’ятати: H− – гiдридо-, F− – фтopo-, O2− – оксо-, O2−

2 – пероксо-,
S2− – тiо-, OH− – гiдроксо-, CN− – цiано-, NCO− – цiанато-, SCN− –
тiоцианато-, NO−2 – нiтро-, ONO− – нiтрито-, NH−2 – амiдо-, NH2− –
iмiдо-, C2O2−

4 – оксалато-, NH2(CH2)2NH2 – етилендиамiн-, H2O –
аква-, NH3 – аммiн-, CO – карбонiл-, NO – нiтрозил-.

4. Префiкси, що вказують на кiлькiсть лiгандiв. Перед лiган-
дами зi складними назвами, котрi вже мiстять чисельники, для по-
значення кiлькостi лiгандiв використовують префiкси бiс-(2), трiс-(3),
тетракiс-(4) i т.д. Назви таких лiгандiв беруть у дужки.

[Cu(En)2]Cl2 бiс(етилендiамин)купрум (II) хлорид.

5. Ступiнь окиснення комплексоутворювача. Якщо комплексо-
утворювач може знаходитися у декiлькох ступенях окиснення,його
ступiнь окиснення у данiй сполуцi вказують римською цифрою (або
арабською зi знаком) у дужках:

K4[Fe(CN)6] калiй гексацiаноферат (II),
K3[Fe(CN)6] калiй гексацiаноферат (III).

На рис. 10.4 наведена схема зв’язку мiж формулою комплексної
сполуки та її назвою.︷ ︸︸ ︷

калiй гекса︸ ︷︷ ︸цiано︸ ︷︷ ︸ферат (III)︸ ︷︷ ︸ K3[Fe(CN)6]

Рисунок 10.4 – Схема побудови назви комплексної сполуки

10.4. Класифiкацiя комплексних сполук

За типом первинної дисоцiацiї комплекснi сполуки подiляють на
кислоти (при дисоцiацiї утворюються лише катiони H+), основи (анiон
– лише OH−) i солi.
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H[AuCl4] гiдроген тетрахлороаурат (III) (кислота),
[Ag(NH3)2]OH диаммiнаргентум гiдроксид (основа),
[Cr(H2O)6]Cl3 гексааквахром(III) хлорид (сiль).

За природою лiгандiв видiляють аквакомплекси (лiганд – H2O),
аммiнокомплекси (NH3), гiдроксокомплекси (OH−). Комплекси, лiган-
дами в яких виступають залишки кислот, належать до ацидокомпле-
ксiв (англ. acid – кислота), а якщо комплекс мiстить рiзнi лiганди, то
вiн є сполукою змiшаного типу.

За знаком заряду розрiзняють катiоннi, анiоннi i нейтральнi
комплекси:

[Co(NH3)6]Cl3 гексаамминкобальт (III) хлорид (катiонний),
Li[AlH4] лiтiй тетрагiдридоалюмiнат (анiонний),
[Co(NH3)3Cl3] трихлоротриаммiнокобальт (III) (нейтральний).

Полiядернi комплекси мiстять бiльше одного комплексоутворю-
вача, наприклад [(NH3)5Cr − OH − Cr(NH3)5]Cl5. Якщо в такому
комплексi комплексоутворювачi зв’язанi мiж собою безпосередньо, то
сполука належить до кластерiв. Кластернi сполуки утворюються пе-
реважно d-елементами, атоми яких мiстять велику кiлькiсть непарних
електронiв. Прикладом кластерної сполуки є [Re3Cl9] (рис. 10.5).
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O O

OO
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циклiчний комплекс кластер [Re3Cl9]

Рисунок 10.5 – Циклiчний та кластерний комплекси

До циклiчних комплексiв вiдносять такi, що мiстять цикл з цен-
тральним атомом у своєму складi. Важливими циклiчними компле-
ксами є хелати, в яких цикл утворений центральним атомом i полi-
дентатним лiгандом.

113



10.5. Iзомерiя комплексних сполук
У хiмiї комплексних сполук поширене явище iзомерiї, при яко-

му речовини одного складу мають рiзну молекулярну будову i рiзнi
властивостi. Розрiзняють декiлька видiв iзомерiї.

1. Просторова (або геометрична) iзомерiя, що спостерiгається ли-
ше у тому випадку, коли комплексний iон мiстить неоднорiднi лiганди,
якi можуть займати рiзнi положення навколо комплексоутворювача.
У цис-iзомерах однаковi лiганди розмiщуються один бiля одного, а в
транс-iзомерах – один напроти одного. Цис-транс-iзомерiя характерна
для октаедричних та квадратних комплексiв.
Кiлькiсть iзомерiв, що розрiзняються розмiщенням лiгандiв, залежить
вiд будови комплексу i кiлькостi неоднакових лiгандiв. Наприклад,
iснує два просторових iзомери [Pt(NH3)2Cl2] (рис. 10.6) з рiзними
властивостями: цис-iзомер утворює оранжевi кристали, достатньо роз-
чиннi у водi, а транс-iзомер – жовтi малорозчиннi кристали. Крiм
того вони вiдрiзняються i способами добування i деякими iншими
властивостями.
Одночасно слiд розумiти, що цис-транс-iзомерiя неможлива для тетра-
едричних структур, а також для сполук з координацiйними числами
2 i 3, оскiльки в таких випадках при будь-якому просторовому роз-
мiщеннi двох однакових лiгандiв навколо комплексоутворювача вони
завжди будуть займати сусiднi положення.

2. Сольватна iзомерiя зумовлюється неоднаковим розподiлом
молекул розчинника мiж внутрiшньою i зовнiшньою сферами компле-
ксної сполуки. Якщо розчинником є вода, сольватну iзомерiю назива-
ють гiдратною. Оскiльки цi комплекси вiдрiзняються за структурою,
їм притаманнi рiзнi властивостi: розчиннiсть, забарвлення кристалiв
тощо.

3. Iонiзацiйна iзомерiя зумовлюється рiзним розподiлом анiонiв
мiж внутрiшньою та зовнiшньою сферами. Так, комплексна сполу-
ка загального складу CoBrSO4 · 5NH3 має два iонiзацiйних iзомери:

Cl NH3

NH3Cl

Pt

Cl NH3

ClNH3

Pt

Цис-iзомер Транс-iзомер

Рисунок 10.6 – Цис- i транс- iзомерiя квадратних комплексiв [Pt(NH3)2Cl2]
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[Co(NH3)5Br]SO4 червоно-фiолетового кольору i [Co(NH3)5SO4]Br чер-
воного кольору. Для обох сполук координацiйнi ємностi лiгандiв Br−

i SO2−
4 однаковi i дорiвнюють 1. Обидва iзомери розрiзняються за

своїми властивостями.
4. Координацiйна iзомерiя, яка виявляється тiльки у багатоядер-

них комплексах, коли рiзнi комплексоутворювачi обмiнюються своїми
лiгандами без змiни загального складу.

10.6. Дисоцiацiя комплексних сполук

Якщо комплексна сполука належить до електролiтiв, вона здатна
дисоцiювати у розчинi на йони. Проте процес дисоцiацiї такої сполуки
буде вiдрiзнятися вiд дисоцiацiї, наприклад, солi NaCl.

Первинна дисоцiацiя комплексної сполуки вiдповiдає процесу
утворення у розчинi комплексного йону, наприклад:

K4[Fe(CN)6]A4K+ + [Fe(CN)6]4−.

Вторинною дисоцiацiєю комплексної сполуки називають про-
цес розпаду на йони власне комплексу:

[Fe(CN)6]4− � Fe2+ + 6CN−.

Первинна дисоцiацiя вiдбувається зазвичай практично повнiстю,
а вторинна має характер рiвноваги. Будь-яку рiвновагу можна описати
вiдповiдною константою, котра у випадку дисоцiацiї йона [Fe(CN)6]4−

має наступний вигляд:

Kнест =
c(Fe2+)c6(CN−)

c([Fe(CN)6]4−)
.

Наведену константу називають константою нестiйкостi, тому що
вона описує процес руйнування комплексу. Замiсть констант нестiй-
костi IUPAC рекомендує використовувати зворотнi константи, котрi
називають константами стiйкостi: Kст = 1/Kнест. Фiзичний змiст кон-
стант дуже простий i вiдповiдає змiсту будь-якої константи рiвноваги:
це ступiнь перетворення вихiдних речовин у продукти реакцiї. Чим
бiльше значення Kст (i менше Kнест), тим стiйкiшим є комплекс.

У реальностi дисоцiацiя комплексних сполук вiдбувається ступiн-
чато, тобто лiганди з комплексу видаляються поступово. Тодi кожна
стадiя процесу описується власною константою рiвноваги, яку назива-
ють ступiнчатою константою нестiйкостi (або стiйкостi) i позначають
βi. Наприклад, дисоцiацiю комплексу [Ag(NH3)2]+ описують насту-
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пним чином:

[Ag(NH3)2]+ � [Ag(NH3)]+ + NH3, β1 =
c([Ag(NH3)]+)c(NH3)

c([Ag(NH3)2]+)

[Ag(NH3)]+ � Ag+ + NH3, β2 =
c(Ag+)c(NH3)

c([Ag(NH3)]+)

[Ag(NH3)2]+ � Ag+ + 2NH3, Kнест = β1 · β2

Широке використання ступiнчатi константи знаходять у аналi-
тичнiй хiмiї.

10.7. Руйнування комплексних сполук

Реакцiї iонного обмiну у розчинах електролiтiв вiдбуваються
у напрямку зв’язування iонiв у стiйкi асоцiати. В якостi подiбних
асоцiатiв виступають осади, гази i комплекснi сполуки: спiльним для
всiх названих продуктiв реакцiй обмiну є сильна мiжiонна взаємодiя,
що перешкоджає дисоцiацiї сполук. Важливим питанням є визначення
напрямку перебiгу реакцiї у випадку, коли в обох частинах рiвняння
присутнi стiйкi до електролiтичної дисоцiацiї частинки. Рiвновага
реакцiї

AgCl + 2NH3 � [Ag(NH3)2]+ + Cl−

може бути змiщена або у бiк утворення осаду AgCl i слабкого еле-
ктролiту NH3 або у бiк утворення комплексу [Ag(NH3)2]+. Встановити
напрямок перебiгу реакцiї можна на пiдставi аналiзу константи рiвно-
ваги. Константу рiвноваги наведеної вище реакцiї можна знайти на
пiдставi двох iнших констант: добутку розчинностi аргентум хлориду
i константи стiйкостi комплексу [Ag(NH3)2]+. Адже рiвняння реакцiї
розчинення AgCl у розчинi амонiаку є сумою двох рiвнянь реакцiй з
вiдомими константами рiвноваги:

AgCl(осад) � Ag+ + Cl−, K1 = KS(AgCl) = 1,8 · 10−10

Ag+ + 2NH3 � [Ag(NH3)2]+, K2 = Kст([Ag(NH3)2]+) = 1,6 · 107

AgCl + 2NH3 � [Ag(NH3)2]+ + Cl−, K3 = K1K2 = 2,9 · 10−3

Одержане числове значення константи дозволяє стверджувати,
що розчинення AgCl буде спостерiгатися лише у присутностi надли-
шку амонiаку (константа менша одиницi). Так, для одержання розчину
з c([Ag(NH3)2]+) = 0,1 моль/л треба пiдвищити концентрацiю амонiа-
ку у розчинi до 1,86 моль/л, тобто розчинення осаду вiдбувається у
розчинi амонiаку з масовою часткою приблизно 3,2%.
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10.8. Комплекснi сполуки в аналiтичнiй хiмiї

Якiсною реакцiєю на йон Fe2+ є реакцiя з калiй гексацiанофера-
том (III), котрий називають ще червоною кров’яною сiллю. Внаслiдок
взаємодiї утворюється блакитний осад («турбулева синь»):

FeSO4 + K3[Fe(CN)6] = KFe[Fe(CN)6] ↓︸ ︷︷ ︸
турнбулева синь

+2K2SO4.

Схожа реакцiя вiдома для йона Fe3+; якiсним реактивом у цьому
випадку є калiй гексацiаноферат (II) (жовта кров’яна сiль) i одержаний
осад називають берлiнською блакиттю:

FeCl3 + K4[Fe(CN)6] = KFe[Fe(CN)6]︸ ︷︷ ︸
берлiнська блакить

+3KCl.

Iон Bi3+ утворює з калiй йодидом чорний осад бiсмут йодиду
BiI3. Цей осад розчиняється у надлишку KI з утворенням темно-
помаранчевого комплексу [BiI4]−:

BiCl3 + 3KI = BiI3 + 3KCl,

BiI3 + KI = K[BiI4].

Певне значення для аналiтичної хiмiї мають комплекси, в яких
лiгандом виступає анiон динатрiєвої солi етилендиамiнтетраоцтової
кислоти (ЕДТА, Трилон Б). Структурна формула цього анiону наве-
дена на рис. 10.2. Майже всi багатозаряднi катiони утворюють стiйкi
комплекси з цим лiгандом. Поясненням такого явища є утворення
комплексiв хелатного типу (хелатний ефект).

Вiдомо, що всi галогенiди аргентуму малорозчиннi, за винятком
AgF. Це дозволяє використовувати Ag+ як характерний реактив на
йони Cl−, Br−, I−. Проте, коли розчин мiстить цi йони одночасно
роздiлити їх допомагає реакцiя AgГ (Г = Cl, Br, I) з водним розчином
амонiаку, адже розчинятися за таких умов буде лише хлорид:

AgCl + 2NH3 = [Ag(NH3)2]Cl.

Iншi галогенiди аргентуму у водному розчинi амонiаку не розчи-
няються. Переконатися у цьому можна шляхом порiвняння констант
стiйкостi амонiачних комплексiв i добуткiв розчинностi галогенiдiв
аргентуму. У той же час всi галогенiди аргентуму переводяться у роз-
чинний стан дiєю розчину натрiй тiосульфату, тому що тiосульфатнi
комплекси аргентуму набагато стiйкiшi за амонiачнi:

AgГ + 2Na2S2O3 = Na3[Ag(S2O3)2] + NaГ.
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10.9. Хiмiчний зв’язок у комплексах
Комплекси являють собою бiльш складнi утворення, нiж ча-

стинки з їхнього складу. Який же зв’язок реалiзується у комплексах?
Зв’язок не може бути чисто електростатичним: комплекси доволi стiйкi
у розчинах з полярним розчинником. Крiм того, до складу комплексу
можуть входити нейтральнi молекули в якостi лiгандiв. До того ж
добре вiдомо, що d-елементи утворюють бiльш стiйкi комплекси, нiж
p-елементи, отже має значення електронна будова як мiнiмум цен-
трального атома. Основнi iдеї iснуючих кiлькох теорiй опису хiмiчного
зв’язку у комплексах (теорiя кристалiчного поля, теорiя поля лiгандiв)
розглянемо у скороченому виглядi.

Комплексоутворювач-катiон є σ-акцептором. Тобто на вакантнi
орбiталi така частинка може приймати електроннi пари з утворенням
зв’язку за донорно-акцепторним механiзмом. Зв’язок буде σ-типу i
комплексоутворювач виконує у ньому роль акцептора. Наприклад, у
йонi [CuCl4]2− комплексоутворювач Cu2+ (3d94s0) знаходиться у станi
sp3-гiбридизацiї. У такому ж станi гiбридизацiї знаходиться Al3+ у
складi [AlCl4]− (рис. 10.7).

Cu2+ ↑↑↓↑↓↑↓↑↓

4s
3d

4p

Al3+

3s

3d
3p

Рисунок 10.7 – Порiвняння електронної будови комплексоутворювачiв

Принципова вiдмiннiсть у будовi Cu2+ i Al3+ полягає у наявностi
електронiв на d-пiдрiвнi йону купруму, тодi як d-пiдрiвень йону алю-
мiнiю залишається вакантним. Через це Cu2+ може бути π-донором,
тобто утворювати додатковi зв’язки iз здатними на це лiгандами, що
суттєво пiдвищує стiйкiсть вiдповiдного комплексу.

Крiм електронної будови центрального атома суттєве значення
має геометрiя комплексу. Найбiльш поширеними є октаедричнi та
тетраедричнi комплекси складу [AB6]n± i [AB4]n±, вiдповiдно. Розта-
шування атомiв у цих двох типах комплексiв представлене на рис. 10.8.
Розташування лiгандiв впливає на енергiю електронiв, що розташованi
на d-пiдрiвнi: електрон на орбiталi, спрямованiй у бiк лiганда, має
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бiльш високу енергiю, нiж на орбiталi, яка спрямована повз лiганд.
Причиною такого явища є взаємне вiдштовхування електронiв цен-
трального атома та лiгандiв. Отже, електронна густина на орбiталях
dz2 та dx2−y2 концентрується уздовж координатних осей, тодi як гу-
стина на орбiталях dxy, dyz, та dxz пiдвищена промiж вiдповiдних осей.

X

Y

Z

X

Y

Z

[AB6]n± [AB4]n±

dx2−y2 , dxz, dz2 , dyz, dxy

Рисунок 10.8 – Розташування атомiв у комплексах рiзної будови у
порiвняннi з орiєнтацiєю у просторi d-орбiталей (зображення орбiталей

взятi на Вiкiпедiї)

У iзольованому атомi 5 АО d-пiдрiвня мають однакову енергiю
(орбiталi є виродженими), а у комплексах – рiзну! Схематично змiна
енергiї АО у комплексах рiзної будови показана на рис. 10.9.

Величина розщеплення d-пiдрiвня (∆T , ∆O) визначається приро-
дою лiгандiв. За ефективнiстю розщеплення лiганди можна розташува-
ти у так званий спектрохiмiчний ряд. Чим лiвiше в ньому знаходиться
лiганд – тим бiльше розщеплення вiн викликає:
CO, CN−, NO−2 , NH3, NCS−, H2O, OH−, F−, Cl− , SCN−, Br−, I−

Порядок заповнення d-пiдрiвня комплексоутворювача електро-
нами визначається спiввiдношенням енергiї розщеплення ∆ та енергiї
переорiєнтацiї спiнiв електронiв. Якщо величина ∆ досить значна,
пiсля заповнення електронами трьох d-орбiталей з нижчою енергiєю
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3d

dz2 , dx2−y2

dxy, dxz, dyz

dxy, dxz, dyz

dz2 , dx2−y2

∆T

∆O

Рисунок 10.9 – Розщеплення d-пiдрiвня у комплексах рiзної будови,
порiвняно з iзольованим атомом

(у октаедричному полi) наступний електрон займає не одну з двох
вiльних d-орбiталей, а утворює електронну пару на однiй з зайнятих
орбiталей. Комплекс, утворений з таким типом розподiлу електро-
нiв, вiдноситься до низькоспiнових, у iншому випадку вiн належить
до високоспiнових комплексiв. Приклад розташування електронiв на
d-пiдрiвнi при його сильному розщепленнi наведено на рис. 10.10.

↑↓↑↑↑↑
3d

dz2 , dx2−y2

↑↓ ↑↓ ↑↓ dxy, dxz, dyz

↑↑ dxy, dxz, dyz

↑↓↑↓ dz2 , dx2−y2

Рисунок 10.10 – Заповнення d-пiдрiвня електронами при його сильному
розщепленнi для комплексiв рiзної геометрiї

У елементiв 4-го перiоду змiна порядку заповнення d-пiдрiвня
спостерiгається для лiгандiв, лiвiших за NH3, а для важких d-елементiв
– майже для всiх лiгандiв. Розщеплення d-пiдрiвня може мати наслiд-
ком змiну кiлькостi непарних електронiв комплексоутворювача. А
наявнiсть непарних електронiв пов’язана з забарвленням сполук та
їхнiми магнiтними властивостями.

Щоб продемонструвати вищевикладенi iдеї порiвняємо власти-
востi комплексiв [FeF6]3− i [Fe(CN)6]3−. Центральним атомом у обох
комплексах виступає Fe3+ з конфiгурацiєю 3d54s0. З огляду на при-
роду лiгандiв комплекс [FeF6]3− буде високоспiновим (розщеплення
незначне), а [Fe(CN)6]3− – низькоспiновим (значне розщеплення), як
це показано на рис. 10.11.
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↑↑↑↑↑

4s
3d

4p
4d

︸ ︷︷ ︸
на зв’язок

Конфiгурацiя центрального атома у комплексi [FeF6]3−

↑↑↓↑↓

︸ ︷︷ ︸
на зв’язок

Конфiгурацiя центрального атома у комплексi [Fe(CN)6]3−

Рисунок 10.11 – Електронна будова Fe3+ у складi комплексiв [FeF6]3− i
[Fe(CN)6]3−

Важливо зазначити, що для утворення зв’язку iон Fe3+ вико-
ристовує рiзнi орбiталi. У комплексi [FeF6]3− окрiм 4s i 4p орбiталей
задiянi ще двi d-орбiталi зовнiшнього рiвня, тодi як у [Fe(CN)6]3−

замiсть них використовуються внутрiшнi 3d-орбiталi. Отже, стiйкiсть
комплексiв буде рiзною ([Fe(CN)6]3− стiйкiший), а також рiзним буде
i тим гiбридизацiї АО, незважаючи на однакову геометричну форму
комплексiв. У складi [FeF6]3− типом гiбридизацiї АО феруму є sp3d2,
а у складi [Fe(CN)6]3− – d2sp3.

Уявлення про будову комплексних сполук широко використову-
ють у неорганiчнiй хiмiї. Наведемо декiлька корисних iдей.

• Комплексоутворення стабiлiзує нестiйкi ступенi оки-
снення. Простi похiднi Mn (+3) дуже легко диспропорцiонують у
розчинах, тодi як комплекснi сполуки типу [Mn(CN)6]3− цiлком стiй-
кi. Аналогiчно технецiй та ренiй у ступенi окиснення +4 утворюють
стiйкi галогенiднi комплекси ([ReF6]2−). У цьому ж ступенi окиснення
манган утворює дуже нестiйкий хлорид складу MnCl4, проте вiдома
набагато стiйкiша комплексна сполука K2[MnCl6].

• Комплекснi кислоти чи основи є бiльш сильними еле-
ктролiтами, нiж вiдповiднi простi сполуки. Cu(OH)2 у водi не
розчиняється i утворюється у виглядi осаду при додаваннi незначних
кiлькостей лугу до розчину солi Cu2+, наприклад CuSO4. У той же
час сполука [Cu(NH3)4](OH)2 у осад не випадає i руйнується при дода-
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ваннi лише значних кiлькостей лугу. Кислота H2SiO3 є дуже слабкою
й у водi не розчиняється, а сполука H2[SiF6] у водi розчиняється добре
i поводить себе у розчинi як сильна кислота.

Приклад. Яка з наведених комплексних сполук має найнижчу
електричну провiднiсть у розчинi?

1. CoCl3 · 3NH3

2. CoCl3 · 4NH3

3. CoCl3 · 5NH3

4. CoCl3 · 6NH3

Найнижчу провiднiсть має сполука, при дисоцiацiї якої утво-
рюється найменша кiлькiсть iонiв. Для визначення кiлькостi йонiв
у кожному випадку слiд записати координацiйну формулу, а також
рiвняння первинної дисоцiацiї. Адже первинна дисоцiацiя, на вiдмiну
вiд вторинної, вiдбувається повнiстю. КЧ Co3+ становить 6 (подвоєний
заряд!), тому внутрiшня сфера буде мiстити 6 монодентатних лiгандiв.
Вiдповiдно маємо такий результат:

1. [Co(NH3)3Cl3] – неелектрлiт;
2. [Co(NH3)4Cl2]Cl � [Co(NH3)4Cl2]+ + Cl−;
3. [Co(NH3)5Cl]Cl2 � [Co(NH3)5Cl]2+ + 2Cl−;
4. [Co(NH3)6]Cl3 � [Co(NH3)6]3+ + 3Cl−.
Найнижчою електричною провiднiстю характеризується розчин

неелектрлiту [Co(NH3)3Cl3].
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11. Окисно-вiдновнi реакцiї
11.1. Вступ
Усi реакцiї у неорганiчнiй хiмiї можна роздiлити на два типи

за формальною ознакою – змiною так званого ступеня окиснення у
них. До першої групи вiдносять реакцiї, в яких ступiнь окиснення
не змiнюється, а другу групу складають реакцiї зi змiною ступеня
окиснення – власне окисно-вiдновнi реакцiї (ОВР). Прикладом реакцiй
без змiни ступеня окиснення є реакцiя йонного обмiну:

2HCl + K2O = 2KCl + H2O (обмiн),

4HCl + MnO2 = MnCl2 + Cl2 + 2H2O (ОВР).

Ступенем окиснення (СО) називають уявний заряд атома еле-
мента у сполуцi, визначений у припущеннi йонної будови сполуки.
Поняття про ступiнь окиснення є формальним (на вiдмiну вiд вален-
тностi) i не пов’язане з будовою речовини. Така особливiсть дозволяє,
з одного боку, легко визначати та користуватись ступенем окиснення,
а з iншого боку позбавляє саме це поняття фiзичного змiсту.

Iснують певнi правила визначення ступеня окиснення.
1. Сума СО всiх атомiв у частинцi дорiвнює її заряду. Напри-

клад, для нейтральної молекули CO2 сума ступенiв окиснення атомiв
дорiвнює 0, а для iону CO2−

3 вона складає −2.
2. Деякi елементи у сполуках проявляють єдиний ступiнь оки-

снення (табл. 11.1).
Таблиця 11.1 – Елементи з єдиним ступенем окиснення у сполуках

№ Елементи Ступiнь окиснення

1 Li, Na, K, Rb, Cs +1
2 Ba, Mg, Ca, Sr, Ba, Zn, Cd +2
3 F −1

3. У сполуках з металами гiдроген виявляє СО −1, а у сполуках

з неметалами – +1. Наприклад: Li
−1

H , P
+1

H3.
4. У бiнарних сполуках з менш електронегативними елементами

Cl, Br i I (галогени) виявляють СО −1.
5. Оксиген у бiльшостi сполук виявляє СО −2; винятки вияв-

ляються за допомогою вищенаведених правил (
+2

OF2,
+1

H2

−1

O2,
+1

K
−1/3

O 3).
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Використання правил визначення ступеня окиснення потребує
акуратностi; рекомендується використовувати їх у порядку перелiку.
Саме таким чином вдається встановити винятки з пункту про ступенi
окиснення оксигену: комбiнацiя правил 1 i 3 дає змогу визначити
ступiнь окиснення оксигену у пероксидi. Правила 2, 5 i 1 дозволя-

ють розставити ступенi окиснення у сполуцi
+1

K2

+6

Cr2

−2

O7. Сполука ж
Fe2(SO4)3 створює труднощi внаслiдок наявностi двох елементiв, що
не згадуються у правилах. Розв’язати проблему можна через викори-
стання iнформацiї про зв’язок мiж основними класами неорганiчних
сполук: сiль Fe2(SO4)3 є похiдним кислоти H2SO4. Ступенi окиснення

у кислотi визначаються легко
+1

H2

+6

S
−2

O4, а далi можна стверджувати, що
ступенi окиснення елементiв у залишку SO2−

4 не змiнюються при пере-
ходi вiд кислоти до солi. Далi визначають ступiнь окиснення метала у

солi
+3

Fe2(
+6

S
−2

O4)3.
Iнодi на практицi зустрiчаються ще бiльш складнi випадки, в

яких доводиться використовувати iнформацiю про будову речовини.

Сполука N2O бiльш коректно описується розподiлом зарядiв
−3

N
+5

N
−2

O
у той час як формально цю сполуку вважають оксидом нiтрогену зi

ступенем окиснення +1:
+1

N2

−2

O. Iншим прикладом можуть бути змiшанi
оксиди: сполука Pb3O4 не є оксидом плюмбуму з екзотичним ступенем
окиснення +8/3, а представляє собою сумiш оксидiв плюмбуму (+2) i
плюмбуму (+4):

Pb3O4 = 2
+2

PbO +
+4

PbO2.

Змiна ступенiв окиснення супроводжується переходом електро-
нiв. Процес вiддачi електронiв називають окисненням, а процес їх
приєднання – вiдновленням. Частинку, що бере участь у вiддачi еле-
ктронiв, називають вiдновником. Окисником називають частинку,
що електрони приєднує. Наступна фраза поєднує наведенi визначення:
окисник – вiдновлюється, а вiдновник – окиснюється.

16 H
−1

Cl︸︷︷︸
вiдн.

+ 2 K
+7

MnO4︸ ︷︷ ︸
окисник

= 2
+2

MnCl2 + 5
0

Cl2 + 8H2O + 2KCl.

Наочно сформульованi визначення демонструє рис. 11.1. Вiддача
частинкою А1 електрону (або декiлькох) частинцi Б1 i перетворення
її при цьому у частинку А2 вiдповiдає процесу окиснення. Перетво-
рення Б1 у Б2 супроводжується приєднанням електрону i є процесом
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вiдновлення. У данiй реакцiї частинка А1 виконує роль вiдновника,
а частинка Б1 – окисника. Спiльним у частинок А1 i А2 є певний
атом, який i вiддає електрони та збiльшує при цьому власний ступiнь
окиснення. Частинки Б1 i Б2 також мають спiльний атом, котрий
електрони приєднує та знижує власний ступiнь окиснення.

A1 + Б1 A A2 + Б2

окиснення

вiдновлення
ē

ē

Рисунок 11.1 – Загальна схема окисно-вiдновної реакцiї

Пiд словом «окисник» залежно вiд контексту розумiють рiзнi
речi. Це може бути окремий елемент, що змiнює ступiнь окиснення:
Mn (+7). Також це може бути частинка у розчинi, яка бере участь
у ОВР (MnO−4 ). I це може бути вся сполука з атомом-окисником
(KMnO4). Як правило, з контексту стає зрозумiлим яку саме частинку
мають на увазi. Сказане повнiстю вiдноситься i до термiну «вiдновник».

Розрiзняють три типи ОВР. До першої групи належать реакцiї,
де окисник i вiдновник знаходяться у рiзних частинках. Такi реакцiї
називають мiжмолекулярними:

2
+4

S O2 +
0

O2 = 2
+6

S
−2

O3.

Якщо окисником i вiдновником у реакцiї є атоми одного елемента
у однаковому (промiжного для цього елемента) ступенi окиснення, то
мова йде про реакцiю диспропорцiонування:

2KOH +
0

Cl2 = K
−1

Cl + K
+1

ClO + H2O.

У реакцiях конпропорцiонування окисником i вiдновником є
один елемент у рiзних ступенях окиснення, проте продуктом i вiднов-
лення, i окиснення є одна сполука:

−3

NH4

+5

NO3 =
+1

N2O + 2H2O.

11.2. Найважливiшi окисникi та вiдновники
Серед рiзноманiття речовин можна видiлите деякi сполуки, котрi

часто використовують в якостi окисникiв чи вiдновникiв. Вiдповiдно до
простого правила частинка буде виявляти властивостi лише окисника у
тому випадку, коли її центральний атом знаходиться у вищому ступенi
окиснення. Навпаки, частинка виявляє лише вiдновнi властивостi,
якщо її центральний атом знаходиться у нижчому ступенi окиснення.
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Правила ж визначення вищого i нижчого ступенiв окиснення доволi
простi.

Вищiй ступiнь окиснення збiгається, як правило, з кiлькiстю
валентних електронiв. Нижчий ступiнь окиснення можна визначити
як кiлькiсть валентних електронiв мiнус вiсiм для неметалiв (виняток:
−3 для бора) i 0 для металiв. Приклади використання цих правил, а
також найважливiшi винятки з них наведено у табл. 11.2.

Таблиця 11.2 – Вищi та нижчi ступенi окиснення елементiв

Вищiй ступiнь окиснення
Атом Конфiгурацiя СО

Правило
S 3s23p4 +6
P 3s23p3 +5
Mn 3d54s2 +7

Виняток
F 2s22p5 0
O 2s23p4 +2
Fe 3d64s2 +6

Нижчий ступiнь окиснення
Атом Конфiгурацiя СО

Правило
Co 3d74s2 0
F 2s22p5 −1
P 3s23p3 −3

Виняток
B 2s22p1 −3
He 1s2 0
Kr 4s24p6 0

Нижче перелiченi деякi типи вiдновникiв, якi використовують у
лабораторiї та на виробництвi.

• Активнi метали (Al, Mg, Ca, Na, Zn):

Cr2O3 + 2
0

Al = 2Cr +
+3

Al2O3.

• Сполуки деяких металiв у низьких ступенях окиснення (FeSO4,
SnCl2, CrSO4):

+2

SnCl2 + 2HNO2 + 2HCl = 2NO + 2H2O +
+4

SnCl4.

• Ряд неметалiв (H2, C) та їх сполук (CO):

CuO +
0

H2 = Cu +
+1

H2O,

Na2

+4

S O3 + H2O2 = Na2

+6

S O4 + H2O.

Далi можна вказати деякi найвживанiшi типи окисникiв.

• Неметали (F2, Cl2, Br2, I2, S) та їх похiднi (O3, SOCl2):

2CuS + 3
0

O2 = 2Cu
−2

O + 2S
−2

O2.
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• Похiднi металiв у вищих ступенях окиснення (KMnO4, K2Cr2O7,
PbO2, Ni(OH)3):

+4

PbO2 + 4HCl =
+2

PbCl2 + Cl2 + 2H2O.

• Кислоти – неокиснюючi за рахунок H+, а окиснюючi – за
рахунок кислотного залишку:

2
+1

HCl + Zn = ZnCl2 +
0

H2,

Na2

+4

S O3 + H2O2 = Na2

+6

S O4 + H2O.

11.3. Написання рiвнянь ОВР

Визначення коефiцiєнтiв у рiвняннi ОВР може бути доволi скла-
дним завданням. У той же час подiбнi реакцiї зустрiчаються у рiзних
темах загальної i, особливо, неорганiчної хiмiї. В основi методiв роз-
становки коефiцiєнтiв у рiвняннi ОВР лежить проста iдея: кiлькiсть
вiдданих вiдновником електронiв повинно дорiвнювати їх кiлькостi
прийнятих окисником. На практицi використовують два методи, кожен
з яких має переваги i обмеження.

• Метод електронного балансу придатний для реакцiй з
усiма вiдомими учасниками (вихiдними речовинами i продуктами).
Цей метод простий у використаннi, не потребує глибокого розумiння
процесiв, що вiдбуваються, проте придатний лише у випадку, коли
схема реакцiї точно вiдома. Остання умова реалiзується далеко не
завжди, а лише для добре вiдомих реакцiй.

• Метод електронно-йонного балансу або напiвреакцiй ви-
користовують для бiльшостi реакцiй у розчинах, хоча з певними мо-
дифiкацiями його можна використати для реакцiй у розплавi або
газофазних реакцiй.

Таким чином, перевагою першого методу є простота, а другого –
ефективнiсть. Розглянемо алгоритми використання обох методiв.

Метод електронного балансу

Алгоритм метода електронного балансу у бiльшостi випадкiв
складається з чотирьох пунктiв.

1. Знайти елементи, що змiнюють ступiнь окиснення.
2. Записати схеми процесiв окиснення i вiдновлення.
3. За допомогою додаткових множникiв встановити електронний

баланс: кiлькiсть електронiв у реакцiях окиснення i вiдновлення повин-
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но збiгатися. Одержанi множники є коефiцiєнтами перед сполуками,
що мiстять вiдповiднi атоми, у рiвняннi ОВР.

4. Балансують кiлькiсть атомiв елементiв, котрi не змiнюють
ступенi окиснення у данiй ОВР у такому порядку:

• атоми металiв;
• iони кислотних залишкiв;
• iони гiдрогену.
Перевiрка правильностi розстановки коефiцiєнтiв здiйснюється

за кiлькiстю атомiв оксигену в обох частинах рiвняння.
У якостi прикладу розглянемо реакцiю взаємодiї KMnO4 i HCl:

1. H
−1

Cl + K
+7

MnO4 =
+2

MnCl2 +
0

Cl2 + H2O + K
−1

Cl.
2. Схема процесiв окиснення та вiдновлення:

+7

Mn + 5e =
+2

Mn

2
−1

Cl − 2e =
0

Cl2

∣∣∣∣∣∣ 2

5

3. HCl + 2KMnO4 = 2MnCl2 + 5Cl2 + H2O + KCl.
4. Розстановка iнших коефiцiєнтiв вiдбувається наступним чи-

ном:
• у правiй частинi перед калiєм – 2;
• злiва перед Cl− (у складi HCl) – 16;
• перед молекулами води справа – 8, з огляду на те, що атомiв

гiдрогену повинно бути 16.
Пiдсумковий результат виглядає наступним чином:

16HCl + 2KMnO4 = 2MnCl2 + 5Cl2 + 8H2O + 2KCl.

Метод електронно-йонного балансу
Цей метод ґрунтується на знаннi схем окиснення (вiдновлення)

даної частинки у заданих умовах. В якостi прикладу розглянемо
послiдовнiсть розстановки коефiцiєнтiв у наведеному вище рiвняннi
реакцiї.

1. На пiдставi довiдникових даних пiдбирають напiвреакцiю для
окисника i вiдновника. У даному випадку маємо наступнi схеми пере-
творень: MnO−4 + 5eAMn2+ i 2Cl− − 2eACl2. У довiднику всi реакцiї
записують як реакцiї вiдновлення, тому знаходимо таку вiдповiднiсть:

MnO−4 + 8H+ + 5e = Mn2+ + 4H2O,
Cl2 + 2e = 2Cl−,

E◦ = 1, 51 В
E◦ = 1, 36 В

Порiвняння так званих стандартних потенцiалiв дозволяє визначити
яка сполука буде бiльш сильним окисником. Чим бiльше E◦, тим
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сильнiшим є окисник. У даному випадку перманганат-iон буде оки-
снювати йон Cl−. Крiм того, напiвреакцiя з б́iльшим потенцiалом буде
вiдбуватися як реакцiя вiдновлення, тодi як друга реакцiя вiдбувати-
меться у зворотному напрямку, тобто як реакцiя окиснення. Бiльше
того, iснує однозначний зв’язок мiж E напiвреакцiй та змiною енергiї
Гiббса, яка є термодинамiчною функцiєю, що пов’язана з можливiстю
довiльного перебiгу реакцiї:

∆G = −nF∆E,

де n – загальна кiлькiсть електронiв, що беруть участь у ОВР,
F = 96485 Кл/моль – стала Фарадея, ∆E = Eок − Eвiдн.

Бiльш детально електродний потенцiал i його використання роз-
глядатимуться у наступнiй темi.

2. Встановлюємо електронний баланс для напiвреакцiй: кiлькiсть
вiдданих електронiв балансуємо з кiлькiстю прийнятих електронiв
аналогiчно методу електронного балансу:

MnO−4 + 8H+ + 5e = Mn2+ + 4H2O
2Cl− − 2e = Cl2

∣∣∣∣ 2
5

3. Складаємо напiвреакцiї:
2MnO−4 + 16H+ + 10Cl− = 2Mn2+ + 8H2O + 5Cl2.

4. Методом пiдбору знаходять невiдомi коефiцiєнти у молекуляр-
ному рiвняннi за схемою, аналогiчною методу електронного балансу.

16HCl + 2KMnO4 = 2MnCl2 + 5Cl2 + 8H2O + 2KCl.

У загальному випадку алгоритм методу напiвреакцiй ускладнює-
ться з огляду на те, що всi продукти реакцiї невiдомi заздалегiдь. Але
навiть у таких умовах метод напiвреакцiй можна з успiхом викори-
стовувати. За умови наявностi лише лiвої частини схеми ОВР замiсть
використання готових схем окиснення i вiдновлення можна зробити
наступнi кроки:

• знайти окисник i вiдновник;
• записати схеми їх перетворення їх у продукти;
• скласти напiвреакцiї перетворень;
• врахувати баланс за електронами;
• скласти молекулярне рiвняння реакцiї.

Пошук окисника i вiдновника спирається на аналiз ступенiв
окисенння атомiв у сполуках, а також на вiдомостi з галузi неорганiчної
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хiмiї. Наприклад, перманганат-iон може вiдновлюватися за рiзними
схемами, залежно вiд pH середовища (табл. 11.3).

Таблиця 11.3 – Схеми вiдновлення MnO−4 у рiзних середовищах

Схема вiдновлення Середовище

MnO−4 AMn2+ pH < 7, кисле середовище
MnO−4 AMnO2 pH = 7, нейтральне середовище
MnO−4 AMnO2−

4 pH > 7, лужне середовище

Складання напiвреакцiй за вiдомими схемами перетворень по-
требує встановлення балансу за

• атомам елемента-окисника (вiдновника);
• атомам iнших елементiв (у першу чергу – оксигену);
• електронам.
Кiлькiсть атомiв елемента, що змiнює ступiнь окиснення, балан-

сується множниками:
Cl2A2Cl−,

Cr2O7
2−

A2Cr3+.

Вмiст оксигену змiнюється за допомогою частинок H+, OH−

або H2O, залежно вiд pH середовища. Зменшення кiлькостi атомiв
оксигену (видалення O2−) у частинцi потребує використання iонiв H+

у кислому середовищi або молекул H2O у середовищi нейтральному
(табл. 11.4).

Таблиця 11.4 – Схема зменшення кiлькостi атомiв O у частинцi

Кисле середовище Нейтральне середовище

S

O

O
–2

O

O
H+

H+

S

OO

O O
H

H

S

O

O
–2

O

O
H

H
O

S

OO

O
OH−

OH−

O2− + 2H+ = H2O
SO2−

4 + 2H+
ASO2−

3 + H2O
O2− + H2O = 2OH−

SO2−
4 + H2OASO2−

3 + 2OH−

Збiльшення кiлькостi атомiв оксигену (приєднання O2−) у частин-
цi потребує використання молекул H2O у нейтральному середовищi
або iонiв OH− у лужному середовищi (табл. 11.5).
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Таблиця 11.5 – Схема збiльшення кiлькостi атомiв O у частинцi

Нейтральне середовище Лужне середовище

I

OO

O O

H

H

I

O

O

O

O

+2H+ I

OO

O
O H−

O H−

I

O

O

O

O

+H2O

H2O = O2− + 2H+

IO−3 + H2OAIO−4 + 2H+
2OH− = O2− + H2O
IO−3 + 2OH−AIO−4 + H2O

Поєднання табл. 11.4 i табл. 11.5 можна навести загальною схе-
мою на рис. 11.2. На цiй схемi важливо побачити, що у кислому
середовищi (лiва частина рисунку) присутнi iони H+ у лiвiй або правiй
частинi рiвняння, проте iони OH− не можуть тут з’явитися. Навпаки,
у лужному середовищi можна побачити лише гiдроксид-iони, а iони
H+ за жодних обставин там з’явитися не можуть.

pH

К
iл

ьк
iс

ть
ат

ом
iв

ок
си

ге
ну

у
ча

ст
ин

цi

pH=7

[ЕОl]

[ЕОl−1][ЕОl−1]

[ЕОl+1][ЕОl+1]

[ЕОl] + H2O =

= [ЕОl−1] + 2OH−

[ЕОl] + 2OH− =

= [ЕОl+1] + H2O

[ЕОl] + H2O =

= [ЕОl+1] + 2H+

[ЕОl] + 2H+ =

= [ЕОl−1] + H2O

Кисле середовище Лужне середовище

Рисунок 11.2 – Схема змiни кiлькостi атомiв оксигену у частинцi при
рiзних значеннях pH середовища

Подiбну за змiстом схему використовують i для iнших атомiв,
наприклад:

2NH3 + 2OH−AN2H4 + 2H2O.

Баланс за електронами встановлюється на пiдставi пiдрахунку
сумарного заряду частинок у лiвiй i правiй частинах рiвняння. Пiсля
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визначення сумарного заряду в обох частинах схеми
MnO−4 + 8H+︸ ︷︷ ︸

+7

AMn2+ + 4H2O︸ ︷︷ ︸
+2

можна встановити, що вказане перетворення потребує приєднання 5
електронiв до вихiдних речовин. А у схемi

2Cr3+ + 7H2O︸ ︷︷ ︸
+6

ACr2O7
2−

+ 14H+︸ ︷︷ ︸
+12

потрiбно вiдняти у лiвiй частинi рiвняння 6 електронiв. Отже, двi
наведенi схеми у виглядi напiвреакцiй можна записати так:

MnO−4 + 8H+ + 5e = Mn2+ + 4H2O,

2Cr3+ + 7H2O − 6e = Cr2O7
2−

+ 14H+.

Врахування балансу за електронами у рiвняннi ОВР зводиться до
складання двох напiвреакцiй – окиснення i вiдновлення – таким чином,
щоб сумарна кiлькiсть електронiв залишилася нульовою. Наприклад:

MnO−4 + 8H+ + 5e = Mn2+ + 4H2O
NO−2 + H2O − 2e = NO−3 + 2H+

∣∣∣∣ 2
5

2MnO−4 + 16H+ + 5NO−2 + 5H2O =

= 2Mn2+ + 8H2O + 5NO−3 + 10H+

Однаковi частинки у лiвiй i правiй частинах рiвняння (iони H+ i
молекули H2O) скорочують i у пiдсумку одержують iонно-молекулярну
форму ОВР:

2MnO−4 + 6H+ + 5NO−2 = 2Mn2+ + 3H2O + 5NO−3 .

Цей запис вiдбиває сутнiсть реакцiї, що вiдбувається: iони MnO−4
окиснюють у кислому середовищi нiтрат (+3)-iони до нiтрат (+5).
При цьому перманганат-iони вiдновлюються до Mn2+. При переходi
до молекулярної форми катiони й анiони зв’язуються у нейтральнi
частинки, виходячи з вiдомого складу вихiдного розчину. При цьому у
молекулярному рiвняннi можуть з’явитися додатковi частинки, котрi
формально не беруть участь у ОВР:
2KMnO4 + 3H2SO4 + 5KNO2 = 2MnSO4 + 3H2O + 5KNO3 + K2SO4.

Поява таких частинок (у рiвняннi вище це K2SO4) пов’язане зi
збереженням матерiального балансу.

На вiдмiну вiд методу електронного балансу, метод напiвреа-
кцiй не спирається на використання ступенiв окиснення у явному
виглядi. Для визначення кiлькостi вiдданих або прийнятих електронiв
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достатньо знати сумарний заряд частинок. Ця особливiсть спрощує
використання методу електронно-iонного балансу для ОВР за участi
органiчних сполук.

Розглянемо реакцiю взаємодiї водного розчину KMnO4 з алкеном
R−CH = CH2. Як вiдомо з курсу органiчної хiмiї, реакцiя вiдбувається
за схемою

R− CH = CH2 + KMnO4 A R CH

OH

CH2

OH

.

Запис рiвняння ОВР за наведеною схемою не буде складним
при використаннi методу напiвреакцiй. Реалiзацiя алгоритму запису
рiвняння є такою.

1. Окисником у реакцiї є KMnO4, який перетворюється за pH = 7
(нейтральне середовище) у MnO2. Алкен R− CH = CH2 окиснюється
до дiолу складу RC2H5O2.

2. Напiвреакцiю вiдновлення складають у три етапи:
• MnO−4 A MnO2;
• MnO−4 + 2H2O A MnO2 + 4OH−;
• MnO−4 + 2H2O + 3e = MnO2 + 4OH−.

Так само у три етапи складають напiвреакцiю окиснення:
• R− CH = CH2 A RC2H5O2;
• R− CH = CH2 + 2H2O A RC2H5O2 + 2H+;
• R− CH = CH2 + 2H2O − 2e = RC2H5O2 + 2H+.
3. Баланс мiж напiвреакцiями встановлюють так:

MnO−4 + 2H2O + 3e = MnO2 + 4OH−

RC2H3 + 2H2O − 2e = RC2H5O2 + 2H+

∣∣∣∣ 2
3

2MnO−4 + 4H2O + 3RC2H3 + 6H2O =
= 2MnO2 + 8OH− + 3RC2H5O2 + 6H+

Пiсля скорочення iонно-молекулярне рiвняння має вигляд:

2MnO−4 + 4H2O + 3RC2H3 = 2MnO2 + 2OH− + 3RC2H5O2.
4. Молекулярне рiвняння реакцiї буде таким:

2KMnO4 + 4H2O + 3RC2H3 = 2MnO2 + 2KOH + 3RC2H5O2.
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12. Електрохiмiчнi процеси

12.1. Вступ

Електрохiмiчний процес – явище, яке вiдбувається за участi за-
ряджених частинок на межi подiлу фаз мiж електронним та iонним
провiдниками (провiдниками I та II роду). До електрохiмiчних вiдно-
сять процеси iз взаємним переходом хiмiчної й електричної форм енер-
гiї. Головною вiдмiннiстю вiд розглянутих ранiше окисно-вiдновних
реакцiй є можливiсть одержання корисної роботи вiд переходу еле-
ктронiв. Перетворення хiмiчної енергiї у електричну спостерiгається
у гальванiчних елементах (ГЕ), а перетворення електричної енергiї
у хiмiчну вiдбувається в електролiзерах. В обох випадках процеси
вiдбуваються в електрохiмiчнiй системi (рис. 12.1).

1 1

2

3

Рисунок 12.1 – Загальна схема електрохiмiчної системи: 1 – електроди; 2 –
розчин (розплав) електролiту; 3 – зовнiшнiй ланцюг

Розчин (розплав) електролiту характеризується йонною провiднi-
стю i належить до провiдникiв другого роду. З пiдвищенням темпера-
тури провiднiсть такого провiдника збiльшується, адже збiльшується
рухливiсть носiїв заряду у ньому. Зовнiшнiй ланцюг складається з про-
вiдника першого роду (метала), де носiями заряду виступають дуже
рухливi електрони. З пiдвищенням температури провiдник першого
роду зменшує провiднiсть: електрони зустрiчають бiльше перешкод
на своєму русi через те, що атоми металу iнтенсивнiше коливаються.
Межею розподiлу мiж провiдниками першого i другого роду виступа-

134



ють електроди. Саме тут спостерiгаються процеси, якi вiдносять до
електрохiмiчних.

12.2. Процеси на електродi

Для подальшого розгляду принципове значення мають рiвноваги,
котрi встановлюються на окремому електродi. В якостi прикладу
розглянемо рiвновагу у розчинi CuSO4, куди занурена пластина з
металiчної мiдi (рис. 12.2).

SO2−
4Cu2+

− +
− +
− +
− +
− +
− +

+ −
+ −
+ −
+ −
+ −
+ −

Cu

Рисунок 12.2 – Рiвновага на мiдному електродi

У мiднiй пластинi мiж атомами купруму реалiзується металiчний
зв’язок, при цьому у вузлах кристалiчної решiтки знаходяться катiони
метала, а електрони вiльно рухаються уздовж усiєї пластинки. При кон-
тактi з розчином, що мiстить iони Cu2+, частина електронiв з метала
може приєднуватися цими йонами з перебiгом процесу Cu2+ +2e� Cu.
Утворенi атоми мiдi осiдають на поверхнi метала, котра при цьому
набуває позитивного заряду. У розчинi також порушується баланс
заряду: видаленi з розчину iони купруму бiльше не компенсують за-
ряд усiх сульфат-iонiв, тому розчин заряджається негативно. На межi
розчин/метал (тобто на поверхнi електроду) з’являється так званий
подвiйний електричний шар i, внаслiдок цього, стрибок потенцiалу.
В якийсь момент часу встановлюється рiвновага, адже подальшому
переходу йонiв Cu2+ у метал перешкоджає електростатичне вiдштов-
хування. Якщо ж у розчинi iонiв Cu2+ дуже мало, можливим стає
зворотний процес. А саме: атоми мiдi залишають свої електрони у
кристалi метала i переходять у розчин як iони Cu2+. При цьому метал
заряджається негативно, а розчин – позитивно.

135



Рiвновага на електродi характеризується електродним потенцiа-
лом E: фактично це – константа рiвноваги особливого виду. Вимiряти
абсолютне значення потенцiалу неможливо, проте можна обрати в
якостi еталону один з електродiв i приписати йому певний потенцiал.
Було прийнято, що стандартний електродний потенцiал систе-
ми 2H+ + 2e� H2 дорiвнює нулю.

Пiд стандартним потенцiалом E◦ системи Mn+ + ne = M розумi-
ють потенцiал, вимiряний вiдносно стандартного водневого електроду
при T = 298 К, P = 101,3 кПа i c(Mn+) = 1 моль/л. Розташованi
у ряд за збiльшенням їх стандартних потенцiалiв метали утворю-
ють ряд стандартних електродних потенцiалiв. Чим меншим є
стандартний потенцiал метала, тим вища його активнiсть у водному
розчинi! Метали з позитивним стандартним потенцiалом називають
благородними.

Вимiрять електродний потенцiал можливо у загальному випадку
не лише для системи Mn+ + ne = M, але й для будь-якої системи, в
якiй спостерiгається перехiд електронiв. Стандартний потенцiал буде
визначатися так само, як i для металiчного електрода; важливою
вимогою є рiвнiсть концентрацiй усiх учасникiв реакцiї 1 моль/л.
При цьому чим нижчим є потенцiал пари частинок А/Б, що описує
рiвновагу

А + ne� Б,
тим бiльш сильнi вiдновнi властивостi виявляє частинка Б i менш
сильнi окиснi властивостi виявляє частинка А.

Для визначення потенцiалу електрода в умовах, що вiдрiзняю-
ться вiд стандартних, використовують рiвняння Нернста:

E(Mn+/M) = E◦(Mn+/M) +
RT

nF
ln c(Mn+),

де n – число електронiв в електродному процесi, F = 96500 Кл/моль –
стала Фарадея.

Якщо температура залишається незмiнною (298 К), то рiвняння
Нернста можна використовувати у такiй формi:

E = E◦ +
0, 059

n
lg c(Mn+).

У загальному випадку пiд знаком логарифму у рiвняннi Нерн-
ста стоїть дрiб. Чисельник цiєї дробi мiстить добуток концентрацiй
вихiдних речовин рiвняння процесу вiдновлення у ступенях їх стехi-
ометричних коефiцiєнтiв. Знаменник мiстить такий самий добуток,
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але для продуктiв вказаної реакцiї. Тобто вираз нагадує константу
рiвноваги. Наприклад, для процесу

MnO−4 + 8H+ + 5e = Mn2+ + 4H2O

використання формули Нернста виглядає так:

E = E◦ +
0, 059

5
lg
c(MnO−4 )c8(H+)

c(Mn2+)
, E◦ = 1, 51 В.

Тепер стає зрозумiлим вплив pH на окисну активнiсть оксоа-
нiонiв: з пiдвищенням pH потенцiал подiбної системи доволi швидко
зменшується через те, що концентрацiя iонiв H+ входить у рiвняння у
високому ступенi (2 i вище).

12.3. Гальванiчний елемент
Пiсля розгляду окремого електроду розглянемо ГЕ, який скла-

дається з двох електродiв (рис. 12.3).

SO2−
4Cu2+

Cu

+

SO2−
4Zn2+

Zn

–

Рисунок 12.3 – Схема гальванiчного елемента Данiеля-Якобi

Два електроди у гальванiчному елементi поєднанi мiж собою
через зовнiшнiй ланцюг (з доданим до неї гальванометром для кон-
тролю наявностi струму), а також сольовим мiстком, котрий дозволяє
рухатися йонам, що переносять заряд у провiднику другого роду.

При розiмкненому зовнiшньому ланцюзi на кожному з електродiв
встановлюється рiвновага з вiдповiдним потенцiалом:

Zn2+ + 2e� Zn, E◦ = −0,76 В

Cu2+ + 2e� Cu, E◦ = +0,34 В
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При замиканнi зовнiшнього ланцюга електрони починають ру-
хатися вiд електрода з меншим потенцiалом до електрода з б́iльшим
потенцiалом i це призводить до змiщення наведених рiвноваг: першого
– у бiк Zn2+ (лiворуч), другого – у бiк Cu (праворуч). Електрод з
бiльшим потенцiалом називають катодом; електрод з меншим по-
тенцiалом називають анодом. При цьому катод виступає позитивно
зарядженим електродом, а анод – негативно зарядженим. Важливо
пам’ятати, що на катодi вiдбувається реакцiя вiдновлення, на анодi –
окиснення. Таким чином у даному ГЕ вiдбуваються наступнi реакцiї:

А : Zn − 2e = Zn2+,

К : Cu2+ + 2e = Cu

Сумарна реакцiя записується як Zn + Cu2+ = Cu + Zn2+ або
у молекулярнiй формi Zn + CuSO4 = Cu + ZnSO4. У зовнiшньому
ланцюгу ГЕ електрони перемiщуються вiд аноду до катоду, а у вну-
трiшньому ланцюгу йони Zn2+ i Cu2+ перемiщуються до аноду, тодi
як сульфат-iони – до катоду.

Схематично ГЕ можна представити так: Zn|Zn2+||Cu2+|Cu. Злi-
ва у схемi розташований анод, а праворуч – катод. Спочатку вказують
матерiал аноду (Zn), потiм – iони, що беруть участь в електродному
процесi (Zn2+). Iнодi тут вказують весь електролiт (ZnSO4). Верти-
кальна риска вказує на поверхню електроду, а подвiйна вертикальна
риска – на роздiл катодного й анодного просторiв. Катод у схемi опису-
ють у зворотному порядку: спочатку – йони (Cu2+), потiм – матерiал
(Cu).

Найважливiшою характеристикою ГЕ є його електрична рушiйна
сила (ЕРС). Пiд ЕРС розумiють роботу по перемiщенню одиничного
заряду уздовж усього контуру ГЕ. Розраховуєтьс ЕРС (ε або ∆E) як
рiзниця потенцiалiв катоду й аноду, причому ця рiзниця завжди буде
бiльше нуля:

ε ≡ ∆E = Eк − Eа.

Iснує зв’язок мiж ЕРС i максимальною корисною роботою про-
цесу (хiмiчної реакцiї):

∆G = −nF ε.
ЕРС зазвичай вiдноситься до стану рiвноваги i тому вимiрює-

ться у ГЕ, через який не перебiгає електричний струм. Змiну ЕРС
при перебiгу реакцiї у ГЕ (при проходженнi постiйного струму через
систему) називають поляризацiєю. Розрiзняють катодну й анодну
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поляризацiю, кожна з яких має ряд причин, котрi у сукупнустi можуть
приводити як до збiльшення, так i до зменшення ЕРС. Наприклад, у
вiдповiдностi до рiвняння Нернста перебiг реакцiї зменшує Eк i збiль-
шує Eа. Великi значення поляризацiї спостерiгаються для процесiв
за участю газiв (H2, O2, Cl2).

12.4. Електролiз: загальнi закономiрностi

Електролiз – сукупнiсть процесiв, що вiдбуваються у системi
при проходженнi через неї постiйного електричного струму вiд зов-
нiшнього джерела. При цьому електрична енергiя перетворюється у
хiмiчну i вiдбувається такий процес у електролiзерах. Вiдмiтимо одра-
зу, що в електролiзерi катод заряджений негативно, анод – позитивно.

Розглянемо електролiз розчину CuCl2 (рис. 12.4). У такому роз-
чинi присутнi iони Cu2+ i Cl−, котрi при накладаннi електричного
поля починають спрямовано рухатися до одного з електродiв. До не-
гативно зарядженого катоду рухаються катiони Cu2+, а до негативно
зарядженого аноду – анiони Cl−. При досягненнi поверхнi електроду
йони вступають у вiдповiдну реакцiю: на анодi – окиснення, на катодi
– вiдновлення:

А : 2Cl− − 2e = Cl2,

К : Cu2+ + 2e = Cu

−

+

−

+

−

+

+ –

A(+) К(–)

Рисунок 12.4 – Схема електролiзу розчину CuCl2
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Сумарна реакцiя виглядає так:

CuCl2
електролiз
−−−−−−−A Cu + Cl2.

Довiльно така реакцiя вiдбуватися не може; в електролiзерi вона
спостерiгається лише тому, що енергiя у систему подається вiд зовнi-
шнього джерела живлення. При цьому електролiз можна проводити
лише при напрузi бiльшiй, нiж напруга розкладу речовини:

U = ε+ ∆Eп + I(r1 + r2),

де ε – ЕРС вiдповiдного гальванiчного елемента (побудованого на реа-
кцiях, що вiдбуваються в електролiзерi), ∆Eп – сумарна поляризацiя,
I(r1 + r2) – падiння напруги у провiдниках першого i другого роду.

Кiлькiсною характеристикою процесу електролiзу є закон Фара-
дея: маса речовини, що бере участь у реакцiї на електродi, пропорцiйна
кiлькостi електрики, яка пройшла через систему.

m =
MIt

nF
ВС або для газiв V =

V0It

nF
ВС.

ТутM – молярна маса, I – сила струму, t – час, F – стала Фарадея, n –
кiлькiсть електронiв у електродному процесi, ВС – вихiд за струмом (у
долях одиницi!), V0 = 22,4 л/моль. Кiлькiстю електрики Q називають
добуток It.

12.5. Електролiз розчинiв

Ми розглянули процеси, характернi для електролiзу розчинiв
деяких солей або розплавiв. Однак у розчинi слiд враховувати кон-
куренцiю мiж iонами. Крiм iонiв, що з’являються при дисоцiацiї
електролiту, у системi з’являються йони вiд дисоцiацiї розчинника
(H2O � H+ + OH−). Далi наведено простi правила для визначення
електродних реакцiй.

Процеси на катодi

Загальне правило формулюється так: на катодi вiдбувається про-
цес вiдновлення, якому вiдповiдає найбiльший електродний потенцiал.
Виходячи з цього правила, всi метали можна роздiлити на 3 групи.

• Метали з сильно негативним стандартним потенцiалом E◦ <
−1,66 В (тобто в ряду потенцiалiв вони стоять лiвiше за алюмiнiй).
Такi метали не видiляються на катодi при електролiзi розчину. Процес
на катодi буде залежати вiд значення pH, проте у будь-якому випадку
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спостерiгається видiлення H2:
2H2O + 2e = H2 + 2OH− (pH > 7,= 7),

2H+ + 2e = H2 (pH < 7).

• Для металiв з E◦ > 0 В (стоять у ряду потенцiалiв правiше
за гiдроген) спостерiгається вiдновлення йонiв метала, а не води:

Mn+ + ne = M (наприклад Ag+ + e = Ag).

• Процес видiлення iнших металiв (мiж алюмiнiєм i гiдрогеном)
конкурує з процесом видiлення H2 по двом причинам. По-перше, по-
тенцiал системи 2H+|H2 залежить вiд pH (E = −0,059pH) i при pH = 7
вiн складає −0,42 В, тобто менше, нiж у Cd. По-друге, видiлення H2

пов’язане з великою перенапругою; у метала вона суттєво менше або
вiдсутня зовсiм. Тому для металiв даної групи катодний процес за-
писують як суму двох процесiв. Наприклад, для Co2+ при pH = 7
рiвняння можна записати у такому виглядi:

2H2O + 2e = H2 + 2OH−,

Co2+ + 2e = Co.

За наявностi в електролiтi кiлькох катiонiв у першу чергу вiд-
новлюються тi, якi мають бiльш додатне значення електродного по-
тенцiалу.

Процеси на анодi

Загальне правило для процесiв на анодi формулюється насту-
пним чином. На анодi вiдбувається реакцiя з найменшим електродним
потенцiалом. Серед конкуруючих процесiв видiляють такi.

• Окиснення матерiалу аноду, якщо вiн виготовлений з метала
(активний анод). Процес у загальному виглядi записують так:

M− ne = Mn+.

Якщо анод виготовлений з iнертного матерiалу (графiт, платина, RuO2

i т.п.), то його називають iнертним i наведений процес виключається.
Виключається цей процес i для активних металiв, тому що вони мо-
жуть безпосередньо реагувати з водою. Отже, для металiв з потенцiа-
лом E◦ < −1,66 В активного аноду у водному розчинi не iснує.

• Окиснення анiона електролiту. Такими анiонами можуть бути,
наприклад Cl−, Br−, I−, S2−, SO2−

3 i ряд iнших:
2Cl− − 2e = Cl2.
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• Окиснення води. У цьому випадку рiвняння реакцiї буде зале-
жати вiд pH:

2H2O − 4e = O2 + 4H+ (pH < 7,= 7),

4OH− − 4e = O2 + 2H2O (pH > 7).

Сумарне рiвняння процесу електролiзу складається так само, як i
для iнших окисно-вiдновних реакцiй. Для двох напiвреакцiй (катодного
й анодного процесiв) встановлюють баланс за кiлькiстю електронiв
i складають їх. Так, схема електролiзу розчину Sn(NO3)2 включає
рiвняння електродних процесiв:

• К: Sn2+ + 2e = Sn
2H2O + 2e = H2 + 2OH−

• А: 2H2O − 4e = O2 + 4H+ (анод iнертний)
З огляду на рiвнiсть кiлькостi електронiв в обох процесах, складаємо
наведенi рiвняння:

Sn2+ + 2H2O + 2H2O = Sn + H2 + 2OH− + O2 + 4H+.

З урахуванням рiвняння H+ + OH− � H2O проводимо скорочення
молекул води в обох частинах рiвняння:

Sn2+ + 2H2O = Sn + H2 + O2 + 2H+.

Тепер можна записати рiвняння процесу електролiзу у молекулярнiй
формi:

Sn(NO3)2 + 2H2O
електролiз
−−−−−−−A Sn + H2 + O2 + 2HNO3.

Застосування електролiзу

Електролiз є основою багатьох виробничих процесiв, широко
розповсюджених майже в усiх галузях сучасної промисловостi.

1. Добування хiмiчно чистих речовин. Електролiзом розчинiв
солей одержують метали Cu, Zn, Cd, Ni та iн. Електролiзом розплавiв
сполук одержують Al, Mg, Na, Li, Ca, Be, а також тугоплавкi метали
(W, Mo, Ta, Ti, Zr, V, Nb) та сплави.

Крiм цих речовин, методом електролiзу виробляють F2 iз роз-
плаву NaF, H2 i O2 iз води (за наявностi NaOH), MnO2 iз розчину
MnSO4, а також велику кiлькiсть окисникiв (KMnO4, K2CrO4, H2O2,
KClO) i деякi органiчнi сполуки, наприклад, анiлiн iз нiтробензену.

2. Рафiнування (очищення) металiв застосовується для одержан-
ня високочистих Cu, Ni, Au, Ag, Pb, Sn, Fe. Електролiтичне рафiну-
вання дозволяє одержувати метали з дуже низьким вмiстом домiшок
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(0,02±0,005%). Це значною мiрою виправдовує великi витрати електро-
енергiї на процес рафiнування.

3. Гальваностегiя – це електролiтичний процес покриття одного
металу iншим, бiльш стiйким у механiчному i хiмiчному вiдношеннi.
Покриття наносять при електролiзi розчинiв солей з використанням
розчинного анода (нiкелювання, кадмiювання, цинкування, лудження
оловом, срiблення) чи з використанням iнертного анода (золочення,
хромування). Гальванiчнi покриття мають рiзнi призначення: захист
вiд корозiї (покриття iз Zn, Cd, Sn); захисно-декоративнi функцiї
(Ni, Cr, Au, Ag); пiдвищення електричної провiдностi (Сu, Ag, Au);
збiльшення стiйкостi до зношення (Cr, Rh, Pd); одержання магнiтних
плiвок (сплави Ni-Co, Ni-Fe); покращення вiдбивальних властивостей
поверхнi (Ag, Rh, Pd, Cr); зменшення коефiцiєнта тертя (Pb, Cr, Sr,
Ir); покращення здатностi до паяння (Sn, Pb).

4. Гальванопластика – це процес одержання точних металевих
копiй з рельєфних поверхонь методом катодного електроосаджування.
За допомогою гальванопластики виготовляють копiї монет, медалей,
барельєфiв, матриць для пресування рiзних виробiв (грампластинок,
ювелiрних прикрас, скульптур, гравюр) i тиснення шкiри та папе-
ру, а також вiдбитки радiотехнiчних схем, друкарськi клiше та iншi
предмети складної конфiгурацiї.

5. Електрохiмiчна анодна обробка металiв – електролiтичний
метод формування виробiв складної конфiгурацiї iз твердих та ту-
гоплавких металiв, якi важко пiддаються механiчнiй обробцi. Метод
використовується для оброблення лопатей турбiн, штампiв, прес-форм,
одержання отворiв i порожнин, для фрезування, гострiння та шлiфу-
вання деталей, заточування iнструментiв.

6. Анодне оксидування (анодування) найчастiше застосовується
для обробки Mg, Al, Ti та сплавiв на їх основi.

7. Хемотронiка – використання електрохiмiчних процесiв для
хiмiчного перетворення iнформацiї. Хемотрони використовують як
датчики механiчних, акустичних i сейсмiчних коливань, оптичних
модуляторiв, посилювачiв, випрямлячiв, реле часу, генераторiв струму
i напруги, запам’ятовуючих та iнтегруючих елементiв iнформацiйно-
обчислювальних комплексiв.

143



13. Корозiя металiв

13.1. Вступ

Корозiя – довiльний процес руйнування метала внаслiдок його
фiзико-хiмiчної взаємодiї з навколишнiм середовищем. У наведеному
визначеннi слiд звернути увагу на два моменти. По-перше, корозiя
є довiльним процесом, отже для сповiльнення руйнування метала
доводиться докладати зусиль. По-друге, корозiєю не вважають фiзичне
(механiчне) руйнування метала.

За характером руйнування розрiзняють рiвномiрну (загальну) та
мiсцеву корозiю. Перша рiвномiрно вiдбувається на всiй поверхнi ме-
тала, а друга спостерiгається лише на окремих дiлянках його поверхнi
(рис. 13.1).

а б

Рисунок 13.1 – Види корозiї за характером руйнування: а – мiсцева корозiя,
б – загальна (рiвномiрна) корозiя

Швидкiсть корозiї vкор у технiцi визначають як швидкiсть маси
за одиницю часу на одиницi поверхнi ([vкор] = г/(м2· год)) або як
зменшення товщини шару метала в одиницю часу (мм/год).

За механiзмом перебiгу розрiзняють хiмiчну й електрохiмiчну
корозiю. Хiмiчна корозiя характерна для непровiдних середовищ, а
електрохiмiчна – для середовищ з помiтною електричною провiднiстю.

13.2. Хiмiчна корозiя

При хiмiчнiй корозiї має мiсце пряма гетерогенна взаємодiя ме-
тала з окисником, який знаходиться у навколишньому середовищi.
Цей процес не супроводжується протiканням електричного струму
i продукти корозiї утворюються на тiй дiлянцi, де спостерiгається
процес руйнування метала. За агрегатним станом розрiзняють газову
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корозiю i корозiю у неелектролiтах; у першу чергу – у нафтопродуктах
(рис. 13.2).

а б

Рисунок 13.2 – Види хiмiчної корозiї: а – газова корозiя, б – корозiя у
неелектролiтах

Можливiсть перебiгу хiмiчної корозiї визначається значенням
∆G реакцiї окиснення метала i залежить вiд зовнiшнiх умов, природи
окисника i т.п. Наприклад, реакцiя

3Fe(к) + 2O2(г) = Fe3O4(к),∆G = −1014 кДж
може вiдбуватися за стандартних умов, тобто залiзо на повiтрi у
принципi може руйнуватися.

Проте, оцiнка на основi ∆G доволi груба:
• реакцiї з ∆G < 0 не завжди вiдбуваються;
• продукти корозiї (у даному випадку – Fe3O4) можуть iзолю-

вати метал;
• такий пiдхiд не дозволяє оцiнити швидкiсть корозiї, котра для

технiки має вирiшальне значення.
Вираз для швидкостi будь-якого корозiйного процесу визнача-

ється емпiричним шляхом. Великий вплив на швидкiсть корозiї має
характер плiвок з продуктiв корозiї, котрi утворюються на поверхнi
метала. Якщо на металi утворюється рихла плiвка, що не захищає
метал вiд подальшого окиснення, то швидкiсть її подальшого росту
пропорцiйна часу окиснення:

y = kt.

Якщо на металi утворюється щiльна плiвка, то швидкiсть її росту
з часом визначається iншою залежнiстю, наприклад логарифмiчною:

y = k ln t.
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Важливо, що логарифмiчна функцiя з певного моменту зростає по-
вiльнiше будь-якої ступеневої функцiї (рис. 13.3).
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Рисунок 13.3 – Залежнiсть швидкостi корозiї вiд типу плiвки

Таким чином, щiльнi плiвки краще захищають метал вiд корозiї,
нiж рихлi. Прикладом першого типу є ZnO, Cr2O3, Al2O3, а другого –
оксиднi плiвки на поверхнi s-металiв, AlCl3 на Al.

Розрiзняють тонкi (до 40 нм), середнi (40–50 нм) i товстi (бiльше
50 нм) плiвки. Кращi захиснi властивостi мають тонкi або середнi за
товщиною плiвки, коефiцiєнт термiчного розширення яких наближає-
ться до такого коефiцiєнта метала.

З пiдвищенням температури швидкiсть корозiї рiзко збiльшується
(за параболiчним або експоненцiальним законом). Це пов’язано, у
першу чергу, зi збiльшенням швидкостi дифузiї окисника через захисну
плiвку.

Пiдвищення температури може призводити до змiни механiзму
деяких реакцiй i появi нових. Наприклад, присутнiсть водню призво-
дить до посиленої корозiї мiдi при T > 700 K, адже технiчнi сорти
мiдi мiстять Cu2O, котрий реагує з воднем:

Cu2O + H2

t
−A 2Cu + H2O.

Водяна пара з продуктiв цiєї реакцiї збiльшує крихкiсть мiдi.
Навпаки, присутнiсть CO у газi за високих температур значно гальмує
корозiю залiза.

13.3. Електрохiмiчна корозiя
Можливiсть перебiгу корозiї з роздiленням окисника i вiдновни-

ка зручно оцiнювати за допомогою ЕРС корозiйного елемента (КЕ).
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В якостi катода КЕ виступає агресивний компонент навколишнього
середовища (окисник). Найчастiше у цiй ролi виступають O2 або H+.
Анодом КЕ є метал. Якщо ЕРС КЕ > 0, корозiя може вiдбува-
тись.

Процеси, що вiдбуваються у КЕ, подiбнi до процесiв у звичайно-
му гальванiчному елементi (ГЕ). Головною вiдмiннiстю є вiдсутнiсть
зовнiшнього ланцюга; фактично КЕ виступає короткозамкненим ГЕ.
При роботi такого елемента енергiя видiляється виключно у виглядi
теплоти.

Окремо розглядають корозiйнi елементи, в яких i катодом, i
анодом є метал. Iснують 3 типи таких елементiв.

1. Два рiзних метали зануренi у розчини рiзних електролiтiв
(Zn|Zn2+||Cu2+|Cu).

2. Один метал занурений у розчини рiзних електролiтiв або
одного електролiту з рiзними концентрацiями бiля катоду й аноду
(Cu|Cu2+, c1||Cu2+, c2|Cu), c1 < c2.

3. Два контактуючих метали зануренi в один розчин електролiту
(Fe|NaCl|Ni).

Найбiльше практичне значення мають два останнiх типи КЕ.
Елемент типу 2 утворюється при наявностi рiзницi температур роз-
чинiв, з якими контактує метал. Так, якщо ∆T = 10 К, то ЕРС КЕ
для одного метала на катодi й анодi складає 10−2 − 10−3 В. Особливе
значення має концентрацiйний кисневий елемент, в якому окремi обла-
стi розчину вiдрiзняються концентрацiєю розчиненого O2. У такому
випадку корозiя спостерiгається на дiлянках якi позбавленi доступу
кисню (мала концентрацiя, низький електродний потенцiал).

Найчастiше утворюються КЕ типу 3. Сюди належать елементи на
основi одного метала з рiзним станом поверхнi внаслiдок, наприклад,
механiчної обробки.

13.4. Процеси у корозiйному елементi

Корозiя – процес руйнування метала, тому анодний процес у КЕ
виглядає завжди однаково:

M− ne = Mn+.

На катодi можуть вiдбуватися рiзнi процеси вiдновлення, проте
найбiльше практичне значення мають два.
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1. Вiдновлення iонiв гiдрогену до молекулярного водню:
2H+ + 2e = H2 (pH < 7);

2H2O + 2e = H2 + 2OH− (pH > 7).

2. Вiдновлення молекулярного кисню до води або до гiдроксид-
iонiв, залежно вiд характеру середовища:

O2 + 4H+ + 4e = 2H2O (pH < 7);

O2 + 2H2O + 4e = 4OH− (pH > 7).

Процеси першого типу називають корозiйними процесами з во-
дневою деполяризацiєю, а другого типу – з кисневою деполя-
ризацiєю. Iнодi обидва процеси вiдбуваються одночасно, наприклад
окиснення залiза у кислотi на повiтрi.

Серед катодних процесiв КЕ домiнуючим буде той, чий електро-
дний потенцiал за даних умов набуває бiльшого значення:

E(2H+/H2) = −0,059pH,
E(O2/H2O) = 1,23− 0,059pH.

13.5. Вториннi процеси у корозiйному елементi

Корозiя металiв при pH > 7 може супроводжуватися утворенням
нерозчинного гiдроксиду. Утворення осаду буде сповiльнювати перебiг
корозiї за iнших рiвних умов.

Корозiя цинку у кислому середовищi описують такими рiвнян-
нями реакцiй:

К: 2H+ + 2e = H2;

А: Zn − 2e = Zn2+.

Перебiг сумарної реакцiї Zn + 2H+ = Zn2+ + H2 не супроводжує-
ться видiленням осадiв. Якщо ж ця реакцiя вiдбувається у нейтраль-
ному або слаболужному середовищi без доступу повiтря, вид реакцiї
змiнюється:

К: 2H2O + 2e = H2 + 2OH−;

А: Zn − 2e = Zn2+.

Сумарне рiвняння Zn + 2H2O = Zn(OH)2 ↓ +H2 вказує на утворе-
ння нерозчинного гiдроксиду, що призводить до зменшення швидкостi
корозiї.
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13.6. Корозiя контактуючих металiв

До цих пiр ми розглядали лише корозiю одного метала. На пра-
ктицi зустрiчаються випадки корозiї метала, котрий знаходиться у
контактi з iншими металами. Другий метал може знаходитися у ви-
глядi домiшок до першого або утворювати окрему фазу. Питання про
можливiсть корозiї метала вирiшується у даному випадку на пiдставi
положення металiв у ряду стандартних електродних потенцiалiв. Ме-
тал з меншим потенцiалом виконуватиме роль анода i руйнуватиметься,
а другий метал залишається незмiнним, виконуючи роль катода, на
якому вiдновлюється окисник (iони гiдрогену або кисень). Приклади
корозiйних процесiв рiзних пар металiв наведено на рис. 13.4. Ко-
розiя контактуючих металiв вiдбувається тим iнтенсивнiше,
чим бiльшою є рiзниця у їх потенцiалах.

Fe

Zn Zn

Zn2+

Zn2+

електролiт
O2

Fe

Sn Sn

Fe2+

електролiт
O2

E◦(Fe2+/Fe) = −0, 44 В,
E◦(Zn2+/Zn) = −0, 76 В
А: Zn − 2e = Zn2+

K: O2 + 2H2O + 4e = 4OH−

E◦(Fe2+/Fe) = −0, 44 В,
E◦(Sn2+/Sn) = −0, 14 В
А: Fe − 2e = Fe2+

K: O2 + 2H2O + 4e = 4OH−

Рисунок 13.4 – Корозiя пар Fe|Zn i Fe|Sn

При виборi матерiалу виробiв з металу слiд брати до уваги мо-
жливий контакт рiзних металiв мiж собою. Конструкцiя в цiлому може
стати непридатною до використання, якщо один з її елементiв зруйну-
ється, а швидкiсть корозiї пари металiв завжди бiльша за швидкiсть
корозiї окремого метала.

13.7. Вплив рiзних факторiв на корозiнi процеси

Швидкiсть корозiї найчастiше лiмiтується катодними процесами,
що супроводжуються видiленням чи поглинанням газiв. Швидкiсть
корозiї лiмiтується анодним процесом у тому випадку, коли метал
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схильний до пасивацiї. Пiд пасивнiстю розумiють такий стан поверхнi
метала, коли на нiй утворюється мiцна захисна плiвка, найчастiше –
оксидна. У розведенiй сульфатнiй кислотi алюмiнiй розчиняється з
видiленням водню

2Al + 3H2SO4(р) = Al2(SO4)3 + 3H2,

а у концентрованiй кислотi цей метал пасивується внаслiдок утворення
плiвки оксиду на його поверхнi

2Al + 3H2SO4(к) = Al2O3 ↓ +3SO2 + 3H2O.

Iз змiною зовнiшнiх умов метал може знову стати активним,
тобто депасивуватися. Цей процес прискорюється у присутностi депа-
сиваторiв (активаторiв), якими виступають, як правило, анiони. За
активнiстю депасиватори можна розташувати у такий ряд:

SO2−
4 < OH− < ClO−4 < F− < I− < Br− < Cl−

Депасиватори добре адсорбуються на поверхнi захисних плiвок,
витискують пасиватори i полегшують перехiд метала у розчин. Зазна-
чимо, що присутнiсть окисникiв у розчинi (MnO−4 , CrO2−

4 тощо) може
мати двоякi наслiдки. З одного боку вони вiдновлюються i пришвид-
шують корозiю, а з iншого боку – сприяють пасивацiї метала.

Зменшення pH збiльшує потенцiал катода, тому швидкiсть корозiї
у цьому випадку збiльшується. Виняток становлять кислоти-окисники
в яких деякi метали пасивуються, а також кислоти, в яких погано
розчиняються продукти корозiї.

За залежнiстю швидкостi корозiї вiд pH видiляють 5 груп металiв
(рис. 13.5).

1. З повною корозiйною стiйкiстю (Pt, Ag, Ti).
2. Стiйкi у лужному середовищi, але нестiйкi у кислому (Cd).
3. Стiйкi у кислому середовищi, але нестiйкi у лужному (Ta, Mo,

W).
4. Стiйкi лише у нейтральному середовищi (Zn, Al, Sn, Pb).
5. Малостiйкi у кислому середовищi, помiрно стiйкi у нейтраль-

ному i пасивнi у лужному середовищi (Mg, Mn, Fe).
На швидкiсть корозiї також впливають iони котрi:
1. утворюють нерозчиннi сполуки на поверхнi метала (CO2−

3 ,
PO3−

4 на Fe);
2. є депасиваторами i збiльшують швидкiсть корозiї;
3. гiдролiзуються i впливають на pH середовища.
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Рисунок 13.5 – Залежнiсть швидкостi корозiї вiд pH для рiзних металiв

У деяких випадках, коли швидкiсть корозiї лiмiтується катодни-
ми процесами, спостерiгається вплив катiонiв на швидкiсть корозiї.
Такими йонами можуть бути, наприклад Fe3+ i Cu2+. Це пояснюється
можливiстю перебiгу додаткових катодних процесiв вiдновлення цих
катiонiв.

З пiдвищенням концентрацiї електролiту швидкiсть корозiї спо-
чатку зростає, а потiм починає зменшуватися. На першому етапi зро-
стання концентрацiї збiльшує провiднiсть розчину i полегшує анодний
процес. На другому етапi помiтним стає зменшення розчинностi кисню
i, як наслiдок, зменшення потенцiалу катода.

Пiдвищення температури зазвичай пришвидшує корозiю. Так, у
холоднiй i теплiй водi цинк майже не кородує через свою недостатню
активнiсть, а от у гарячiй водi корозiя стає помiтною:

Zn + 2H2O
90 °C
−−−A Zn(OH)2 ↓ +H2.

Винятком можуть бути процеси, в яких змiна температури супрово-
джується змiною механiзму реакцiї.
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14. Захист металiв вiд корозiї

14.1. Вступ

Оцiнка збиткiв вiд корозiї у свiтовому масштабi на початок тися-
чолiття дає вражаючу цифру у 3–5% ВВП. За деякими оцiнками бiля
20% свiтового виробництва чорних металiв щорiчно втрачається вна-
слiдок перебiгу рiзноманiтних корозiйних процесiв. Цi цифри вказують
на необхiднiсть використання ефективних методiв захисту металiв вiд
корозiї.

Вiдомо чотири принципових методи захисту металiв вiд корозiї.
1. Легування метала: добре вiдома нержавiюча сталь належить

саме до цього методу.
2. Захиснi покриття (металевi та неметалевi) використовуються

найширше серед усiх методiв.
3. Електрохiмiчний захист характеризується найвищою ефе-

ктивнiстю, проте його використання обмежене електропровiдними
середовищами.

4. Змiну властивостей корозiйного середовища використовують
переважно для замкнених систем.

14.2. Легування

Легування – введення до складу сплаву компонентiв, здатних
приводити до пасивацiї основного метала за рахунок утворення плiвок
на його поверхнi.

Легуючi компоненти додаються рiвномiрно за об’ємом фазi, що
має наслiдком певнi переваги i недолiки. Перевагою є висока корозiйна
стiйкiсть при руйнуваннi поверхневого шару фази (пасивних плiвок на
поверхнi) у процесi експлуатацiї. Наявнiсть легуючого компоненту в
об’ємi фази сприяє утворенню нового шару захисної плiвки на поверхнi
метала i запобiгає подальшому руйнуванню виробу. Недолiком легува-
ння є вiдносно висока вартiсть, адже легуючий компонент доводиться
додавати у значних кiлькостях.

Основна галузь використання легування – захист металiв вiд
газової корозiї за високих температур, а також захист виробiв, що
пiддаються iнтенсивному механiчному впливу (рис. 14.1).

Легування не лише захищає вiд корозiї, а й покращує механiчнi
властивостi сплаву. У зв’язку з цим слiд розрiзняти двi характеристики
матерiалу: жаростiйкiсть та жаромiцнiсть. Жаростiйкiстю називають
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Рисунок 14.1 – Приклади застосування легування

стiйкiсть до корозiї за високих температур, а пiд жаромiцнiстю розу-
мiють механiчну стiйкiсть у цих умовах.

В якостi легуючих компонентiв використовують Cr, Al, Ni, Si
та iншi. Цi елементи утворюють на поверхнi основного метала мiцну
плiвку з оксидiв, при цьому сплави зберiгають мiцнiсть до 1300 °C.

14.3. Захиснi покриття
Найбiльш широко використовують лакофарбовi покриття, ко-

трi мають високi експлуатацiйнi характеристики. Вони щiльнi, газо-
i водонепроникнi, хiмiчно стiйкi та добре утримуються на поверхнi
матерiалу. Сутнiсть використання лакофарбових покриттiв полягає в
iзоляцiї поверхнi метала вiд агресивного середовища.

Лаки – сумiш смолистих сполук з летким розчинником. З часом
розчинник випаровується, а смола – полiмеризується. Фарби – сумiш
пiгменту iз сполучним компонентом. Пiгментами можуть бути

• оксиди металiв (TiO2,ZnO,Cr2O3,Pb3O4)
• сполуки (BaSO4,PbSO4,As2S3, вохра)
На рис. 14.2 представленi пiгменти i фарби, якi використовую-

ться в якостi не лише декоративних, а й захисних покриттiв. Проте
iснують фарби, що виконують лише декоративнi функцiї i ефективно
не захищають метал вiд корозiї.

Металiчнi покриття подiляються на катоднi й аноднi (рис. 13.4).
У метала катодного покриття потенцiал у данному середовищi вищих
за потенцiал основного метала (Sn, Cu на Fe). При порушеннi цiлiсно-
стi такого покриття корозiї пiддається основний метал, а на металi
покриття видiляється водень (при процесi з водневою деполяризацiєю).

Катоднi покриття захищають основний метал лише за вiдсутностi
пошкоджень поверхнi. Найчастiше такi покриття використовують у
декоративних цiлях (Ni на Fe) або у випадку, коли покриття дуже
мiцно тримається на основному металi.

Метал анодного покриття має бiльш низький потенцiал, нiж в
основного метала, тому у даному випадку руйнується не основний
метал, а метал покриття.
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Вохра Бiлi пiгменти Хром оксид

Хром жовтий Свинцевий сурик Залiзний сурик

Рисунок 14.2 – Деякi пiгменти i фарби, представленi на ринку

Захиснi покриття у порiвнянi з легуванням бiльш дешевi i можуть
конкурувати з ним за вiдсутностi значних механiчних пошкоджень.

Механiчнi та захиснi властивостi покриттiв залежать вiд способу
їх нанесення. Методом напилення на металевий вирiб (основу) спря-
мовують струмiнь газу з парою метала покриття. Метал переводять
у газоподiбний стан переважно за рахунок електричної дуги. На по-
верхнi пара охолоджується, метал покриття конденсується i таким
шляхом одержують покриття, що добре утримуються на поверхнi.
Одержане покриття добре тримається на основi, наноситься на по-
верхню будь-якої форми i теоретично може бути з будь-якого метала.
Проте суттєвою вадою напилення є висока пористiсть покриття.

Термодифузiя дозволяє одержати бiльш якiснi покриття. За цим
методом вирiб, на який треба нанести захисне покриття, занурюють у
розплавлений метал i останнiй проникає у поверхню виробу за рахунок
дифузiї. Саме таким шляхом наносять олово i цинк на залiзо. Однак
не всi метали можна нанести таким шляхом: температура плавлення
метала покриття повинна бути нижчою, нiж в основного метала.

Найбiльш ефективним способом створення металiчного покри-
ття є облицювання (або плакування), коли металевi листи сумiсно
пресуються або прокатуються у гарячому станi. Вадою цього способу
створення покриття є очевидною: лише пласкi поверхнi можуть бути
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захищенi вiд корозiї подiбним шляхом. Зовнiшнiй вигляд покриттiв,
нанесених рiзними способами, представлено на рис. 14.3.

Напилення Термодифузiя Облицювання
Рисунок 14.3 – Металiчнi покриття, одержанi рiзними способами

Окрему групу покриттiв складають продукти взаємодiї метала з
деякими окисниками.

• Оксидування полягає у спецiальнiй обробцi поверхнi мета-
ла, котра сприяє утворенню i нарощуванню мiцної оксидної плiвки.
Оксидування чорних металiв називають воронуванням, адже при цьо-
му вирiб набуває характерного чорного забарвлення. Оксидування
алюмiнiю називають анодуванням за способом одержання захисного
покриття: вирiб в якостi аноду занурюють в електролiтичну ванну з
певним складом електролiту.

• Фосфатування полягає в обробцi метала з метою одержання
фосфатної плiвки на його поверхнi. На вiдмiну вiд розглянутих ранiше
типiв покриттiв, фосфатну плiвку використовують як основу для
подальшого нанесення фарби, адже сама ця плiвка має поганi механiчнi
характеристики.

Зовнiшнiй вигляд покриттiв з продуктiв окиснення метала, наве-
дено на рис. 14.4.

14.4. Електрохiмiчний захист
Електрохiмiчний захист реалiзується шляхом поляризацiї (змiни

електродного потенцiалу) металевої конструкцiї. Такий захист можна
реалiзувати двома шляхами:

• використанням зовнiшнього джерела струму;
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воронування анодування фосфатування
Рисунок 14.4 – Покриття з продуктiв окиснення, утворенi рiзними

способами

• контактом з металом, потенцiал якого менший за потенцiал
конструкцiї, що захищається.

При катодному захистi конструкцiя пiдключається до катоду
зовнiшнього джерела струму. Анодом виступає допомiжний електрод
(залiзний лом, магнiєвi ошурки i т.п). На катодi видiляється водень,
анод при цьому руйнується.

Анодну поляризацiю використовують у тому випадку, коли метал
конструкцiї схильний до пасивацiї. Наприклад, пiдключення залiзної
конструкцiї, що знаходиться у розведенiй H2SO4, до аноду пасивує
залiзо вже за цих умов, а не у концентрованiй H2SO4, як це зазвичай
спостерiгається).

Протекторний захист базується на тому, що до конструкцiї при-
єднується додатковий електрод, потенцiал якого значно менший, нiж у
метала конструкцiї. До Fe зазвичай пiд’єднують Mg або Al. При цьому
протектор розчиняється, а конструкцiя – нi. Очевидно, що зовнiшнє
джерело струму у такому випадку не є необхiдним. Для ефективної
роботи протектора слiд пiдтримувати мiнiмальним електричний опiр
у мiсцi контакту аноду з навколишнiм середовищем. За приблизними
оцiнками термiн роботи анодiв масою 9–13 кг складає у середньому 12
рокiв.

Принциповi схеми устрою катодного та протекторного захисту
наведено на рис. 14.5.

Ефективнiсть електрохiмiчних методiв очевидна, адже основний
метал не руйнується за умови виконання простих правил експлуатацiї.
Проте метод є витратним i придатний лише для середовищ з високою
електричною провiднiстю: розчини, ґрунт i т.п.

14.5. Змiна властивостей корозiйного середовища
Цей метод захисту металiв вiд корозiї реалiзується двома шляха-

ми:
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Рисунок 14.5 – Схема катодного (злiва) та протекторного захисту: 1 –
конструкцiя, 2 – анод, 3 – трансформатор

• видаленням агресивних компонентiв;
• введенням речовин, якi гальмують корозiйнi процеси.
Прикладом першого типу є видалення розчиненого кисню з води

шляхом нагрiвання чи продуванням iнертного газу (азот) – фiзичними
методами. Використовують також i хiмiчнi методи: контакт з залiзними
ошурками або додаванням сполук, здатних легко окиснюватися:

2Na2SO3 + O2 = 2Na2SO4.

Такi методи використовують для захисту вiд корозiї теплово-
го обладнання (котли, турбiни). До цього типу захисту належить
контроль за pH середовища (це важливо для процесiв з водневою
деполяризацiєю).

Другий спосiб базується на так званих iнгiбiторах корозiї. Iнгiбi-
тор – сполука, здатна зменшити швидкiсть певної реакцiї (у даному
випадку – корозiї) Використання iнгiбiторiв доцiльно у системах зi
сталим об’ємом непроточного типу (системи обiгрiву чи охолодження).
За механiзмом дiї iнгiбiтори подiляються на катоднi, аноднi та змiшанi.

Аноднi iнгiбiтори зменшують площу анода, але не змiнюють
механiзм корозiї. Як правило, такi iнгiбiтори сприяють утворенню
оксидних плiвок на анодi i гальмують процес розчинення метала.
При правильному використаннi корозiя припиняється майже повнiстю.
Проте iснують аноднi iнгiбiтори, котрi при своєму використаннi можуть
збiльшити швидкiсть корозiї. Це так званi «небезпечнi» iнгiбiтори.
Так, H2O2 – ефективний iнгiбiтор на анодi, але у той же час викликає
деполяризацiю катода, тобто полегшує вiдновлення окисника. Серед
«безпечних» iнгiбiторiв можна назвати йони CrO2−

4 , NO−3 , NO−2 .
До анодних також належать i плiвкоутворюючi iнгiбiтори. Iнгi-

бiторами цього типу виступають фосфати та полiфосфати, а також
NaOH i Na2CO3. Численнi органiчнi сполуки, що побудованi з непо-
лярного вуглеводневого ланцюга та полярної групи на кiнцi молекули
належать до типових поверхнево активних речовин (ПАР). Полярною
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групою такi сполуки адсорбуються на поверхнi метала, а неполярною
частиною орiєнтуються до розчину, запобiгаючи його контактом з
металевим виробом (рис. 14.6).

сталева поверхня

розчин

Рисунок 14.6 – Механiзм дiї органiчних поверхнево активних iнгiбiторiв

Катоднi iнгiбiтори ускладнюють катодний процес, тобто моди-
фiкують саме механiзм корозiї. Наприклад, при корозiї з кисневою
деполяризацiєю Na2SO3 виступає гарним катодним iнгiбiтором завдя-
ки поглинанню O2 i, як наслiдок, зменшенню потенцiалу вiдновлення
кисню. Деякi катоднi iнгiбiтори зменшують площу поверхнi катода
(як аноднi зменшують поверхню анода). У водi з високою твердiстю
присутнi йони Ca2+ у помiтнiй концентрацiї, тому корозiя залiза спо-
вiльнюється за рахунок видiлення на катодних дiлянках осаду CaCO3.
Саме на цих дiлянках при роботi корозiйного елемента збiльшується
pH:

O2 + 2H2O + 4e = 4OH−,
а це сприяє перебiгу реакцiї

Ca(HCO3)2 + Ca(OH)2 = 2CaCO3 ↓ +2H2O.

Аналогiчно поводять себе i солi цинку.
До катодних iнгiбiторiв належать також сполуки, котрi збiль-

шують перенапругу видiлення водню. Це призводить до зменшення
швидкостi корозiї з водневою деполяризацiєю.

Катоднi iнгiбiтори, на вiдмiну вiд анодних, завжди безпечнi,
проте й менш ефективнi.
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